

Thermodynamique 

Bertrand Berche 

Laboratoire de Physique des Materiaux, 
Universite Henri Poincare, Nancy 1 



Thermodynamique i 



Thermodynamique 



Sommaire 

Chapitre 1 : Equilibre thermodynamique 1 

1. Introduction 1 

1.1. Objet de la thermodynamique et limite thermodynamique 1 

1.2. Systeme thermodynamique et parois 2 

1.3. Variables thermodynamiques, microetats et macroetats 2 

2. Hasard, theoreme central et fluctuations 3 

2.1. Loi binomiale et sa limite gaussienne 3 

2.2. L’approche de l’equilibre 5 

3. Equilibre thermodynamique 6 

3.1. Pression, temperature, potentiel chimique 6 

3.2. Grandeurs intensives et extensives 7 

3.3. Energie interne 7 

4. Temperature et pression cinetique, gaz parfait 7 

4.1. Definition de la temperature cinetique 8 

4.2. Equation d’etat 8 

5. Exercices 10 

Chapitre 2 : Energie interne et premier principe 13 

1. Travail et chaleur 13 

1.1. Diflerentes expressions du travail 13 

1.1.1. Travail mecanique 13 

1.1.2. Travail magnetique 14 

1.1.3. Travail de polarisation 15 

1.1.4- Travail electrique 15 

1.1.5. Travail chimique 15 

1.1.6. Recapitulatif 15 

1.2. Diflerentielle exacte et integration des fonctions d’etat 16 

1.2.1. Fonctions d’etat et de transformation 16 

1.2.2. Coefficients thermoelastiques 17 

1.3. Echanges de chaleur et definition des chaleurs specifiques 19 




11 



Sommaire 



2. Le premier principe de la thermodynamique 20 

2.1. Enonce 20 

2.1.1. Coefficients calorimetriques 20 

3. Quelques proprieties du gaz par fait 23 

3.1. Energie interne et chaleurs specifiques 24 

3.2. Detentes de Joule et de Joule-Kelvin 26 

3.3. Enthalpie 26 

3.4. Transformation adiabatique 27 

4. Gaz reels 28 

5. Exercices 29 

Chapitre 3 : Entropie et deuxieme principe 33 

1. Interpretation microscopique, reversibilite, irreversibilite 33 

1.1. Energie interne, travail et chaleur 33 

1.2. Populations des niveaux a l’equilibre 34 

1.3. Fonction entropie 35 

1.4. Revesibilite et irreversibilite, premiere approche 36 

2. Le second principe 37 

3. Applications du second principe 38 

3.1. Retour sur les coefficients calorimetriques 38 

3.2. Gaz parfait 39 

3.2.1. A partir de la fonction de partition 39 

3.2.2. Approche macroscopique 40 

3.3. Cycles 40 

3.4. Entropie d’Univers et reversibilite 41 

3.5. Introduction de l’enthalpie fibre 44 

4. Exercices 44 

Chapitre 4 : Fonctions thermodynamiques 53 

1. Definitions et relations de Maxwell 53 

1.1. Energie interne, U 53 

1.2. Enthalpie, H 53 

1.3. Energie fibre de Helmholtz, F 54 

1.4. Enthalpie fibre de Gibbs, G 54 

1.5. Resume 55 

2. Utilisation des relations de Maxwell 55 

2.1. Expressions des coefficients calorimetriques 55 

2.2. Exemple du gaz de photons 56 

3. Generalisation a d’autres systemes 58 

3.1. Generalisation des relations de Maxwell 58 

3.2. Systeme paramagnetique obeissant a la loi de Curie 59 

3.3. Fonctions d’etat d’une couche capillaire 60 

3.4. Systemes thermodynamiques plus complexes 61 

4. Systemes ouverts et fonctions normalisees 61 

4.1. Necessite du potentiel chimique 61 

4.2. Fonctions d’etat extensives et leurs densites 62 




Thermo dynamique iii 



5. Exercices 64 

Chapitre 5 : Transitions de phase 69 

1. Proprieties de concavite des fonctions de Helmholtz et de Gibbs 69 

1.1. Cas d’un fluide 69 

1.2. Cas d’un systeme magnetique 70 

2. Surfaces caracteristiques 71 

2.1. Systeme (p, V, T) 71 

2.2. Systeme (T, M, B ext ) 72 

2.3. Transitions du premier ordre 73 

2.3.1. Equilibre entre phases 73 

2.3.2. Chaleur latente de chang ement d’etat 74 

2.3.3. Gaz de van der Waals 74 

2.4. Transitions du second ordre 75 

2.4- 1. Analogie mecanique 75 

2.4- 2. Energie libre 77 

2.4- 3. Point critique de van der Waals 78 

3. Exercices 79 




Notations utilisees 



Notation 


Dimensions des grandeurs physiques 


Unites 




L 


quantite homogene a une longueur 


metre 


m 


M 


quantite homogene a une masse 


kilogramme 


kg 


T 


quantite homogene a une duree 


seconde 


s 


0 


quantite homogene a une temperature 


temperature 


K 


C 


quantite homogene a une charge electrique 


coulomb 


C 


ks 


ML 2 T -2 © -1 


joule par kelvin 


J.K -1 


N] 


m _1 l _2 t 2 c 2 


farad par metre 


F.m -1 


[Mo] 


MLC 2 


henry par metre 


H.m -1 


[F] 


MLT -2 


newton 


N 


\p\ 


ML - 1 T _ 2 


pascal 


Pa 


[T] 


© 


kelvin 


K 


[V] 


L — 3 




m -3 


[S] 


ML 2 T _2 0 _1 


joule par kelvin 


J.K” 1 


[U], [U], [H\, [n [G] 


ML 2 T“ 2 


joule 


J 



Notation 


Signification 


Grandeurs thermodynamiques 


ks 


constante de Boltzmann 


R 

Na nombre d’Avogadro 


constante des gaz parfaits 


so 


permittivite du vide 


Mo 


permeabilite du vide 


P 


pression 


T 


temperature 


V 


volume 


S 


entropie 


U 


energie interne 


H 


enthalpie 


F 


energie libre ou potentiel de Helmholtz 


G 


enthalpie libre ou potentiel de Gibbs 


Q 


charge electrique 



1 




Chapitre 1 



Equilibre thermodynamique 

1. Introduction 



1.1. Objet de la thermodynamique et limite thermodynamique 

La thermodynamique (1) est une branche delicate de la physique. Elle a un statut tres particulier 
et s’appuie sur des notions difficiles a definir et dont certaines ne prennent veritablement de sens 
que collectivement, par exemple temperature et pression. Certaines notions, comme 1' entropie. 
echappent meme a la comprehension intuitive a priori. Nous emploierons ces termes en nous 
appuyant tout d’abord sur l’acception intuitive avant d’essayer d’en donner une definition 
convenable. 

La thermodynamique s’interesse aux proprietes d’equilibre des systemes physiques macro- 
scopiques , constitues d’un nombre extraordinairement grand de degres de liberte , typiquement 
rnesure par le nombre d’Avogadro, 

N a = 6.022 x 10 23 constituants. 

Elle s’interesse aussi aux transformations entre de tels etats d’equilibre. On renonce a toute 
description precise au niveau microscopique et on caracterise le systeme par les valeurs prises par 
certaines variables adaptees a ce niveau macroscopique de description d’ensemble. 

A cet egard, la thermodynamique est une theorie tres differente des autres theories physiques 
qui proposent une description microscopique des phenomenes. Un probleme habituel de physique 
voudrait par exemple que l’on etudie un systeme dynamique de la maniere suivante : etant 
donne un ensemble de particules (de masses m identiques pour simplifier) de positions et 
d’impulsions p ■, supposees interagir par un potentiel a deux corps (2) U(r-), l’energie totale du 
systeme (l’hamiltonien pour un systeme conservatif) s’ecrit 

Ip . | 2 i 

Energie totale = E = ^ F(r y ). 

0 i,j 



(1) On choisit dans cette introduction de souligner (par l’italique) tous les termes qui prennent un sens technique. 

(2) On note r t j = r t — r j. 



1 




2 



Chapitre 1 



L’evolution temporelle du systeme est ensuite donnee par la dynamique newtonienne (3) 

d 2 r ■ . _ 

Newton : m ~^r = ~ / 

Dans ce contexte, le probleme a deux corps est resolu analytiquement (au moins pour certaines 
formes de l’energie potentielle), le probleme a trois corps n’admet de solutions que dans certains 
cas tres particuliers et le probleme a N corps ne se traite que perturbativement, c’est-a-dire par 
approximations successives. Par exemple l’inlluence des planetes sur le mouvement de Mercure 
provoque une rotation de son orbite dans son propre plan, mesuree par l’avance du perihelie, de 
l’ordre de 500 secondes d’arc par siecle. Dans la limite N — > oo, appelee limite thermodynamique , 
le probleme redevient virtuellement soluble analytiquement, mais les questions posees sont alors 
tres differentes (4) . Savoir definir quelles sont les questions pertinentes dans cette limite (quelles 
sont les variables ou coordonnees therm odynamiques) est un probleme essentiel. II est clair 
qu’on renonce definitivement a une description microscopique des proprietes individuelles des 
constituants du systeme (5) , au profit d’une approche phenomenologique. 

1.2. Systeme thermodynamique et parois 

On definit un systeme thermodynamique co irim e etant constitue d’un grand nombre de degres 
de liberte, avec ou sans interaction entre eux et l’on s’interesse a la limite thermodynamique. 
II est limite par des parois ou une frontiere qui le separe de son environnement et qui permet 
de specifier les conditions aux limites ou les contraintes. La frontiere est toujours idealisee. Elle 
permet des echanges d’energie (chaleur ou travail) voire des echanges de matiere. 

Une paroi rigide ne permet pas d ’echange de travail , contrairement a une paroi infiniment 
souple. Une paroi isolante thermiquem,ent ne permet aucun echange de chaleur , elle est appelee 
paroi adiabatique , contrairement a une paroi idealement permeable aux echanges thermiques 
qu’on appelle diathermique. Une paroi fermee ne permet aucun echange de matiere , contrairement 
au cas d’un systeme ouvert sur son environnement. 

1.3. Variables thermodynamiques, microetats et macroetats 

Un systeme physique constitue d’un grand nombre de particules, tel qu’un systeme 
thermodynamique comrne on l’a defini, est a priori decrit par un jeu en nombre considerable 
de variables atomiques qui varient sur des echelles de temps et d’espace tres courts, de 
l’ordre de 10 -14 s et 10 _9 m. Certaines grandeurs, qui sont des combinaisons plus ou moins 
complexes des variables atomiques, moyennees sur des echelles spatio-temporelles grandes a 
l’echelle atomique (typiquement sur des durees > 10 _7 s et sur des dimensions > 10 _6 m) sont 
en revanche essentiellement stationnaires a l’equilibre. Ce sont les variables d’etat ou variables 



(3) II n’est pas capital a ce niveau de considerer un systeme classique. Pour un probleme quantique on aurait 
fondamentalement la meme demarche, revolution temporelle serait simplement gouvernee par une dynamique 
differente regie par Pequation de Schrodinger, 

Schrodinger : tR^V(ri,., . . ,r ,t) = Hip( . . . ,r j,. 



Par virtuellement, j’entends que l’etat du systeme a l’equilibre est connu avec une probability 1 (il y a neanmoins 
une approche probabiliste sous-jacente) et que les variables macroscopiques thermodynamiques fluctuent autour 
de valeurs definies avec une amplitude tendant vers zero comme IV -1 / 2 . Par exemple on est capable de dire avec 
certitude que Penergie du systeme prend une certaine valeur. 

(5) Callen (H.B. Callen, Thermodynamics and an introduction to thermostatistics, Wiley, New- York 1985) 
prend Pexemple de Penergie d’un systeme de N ~ 10 23 particules. En ecrivant simplement un terme toutes 
les microsecondes, il faut de l’ordre de 10 17 s pour ecrire les N termes contribuant a Penergie cinetique (c’est a 
peu pres Page de PUnivers) et il faut de l’ordre de 10 4o s pour ecrire les potentiels de paires. 
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thermodynamiques , adaptees a la description macroscopique du systeme. Elies ne dependent que 
de l’etat du systeme considere (d’ou leur nom) mais pas de la fagon d’y parvenir. 

La donnee de ces grandeurs perd l’essentiel de l’information microscopique au sens ou un 
nombre considerable de configurations microscopiques du systeme correspondent a un meme 
jeu de valeurs prises par les variables thermodynamiques. On distingue ainsi un macroetat 
des innombrables configurations microscopiques appeles microetats qui peuvent le realiser. En 
general, si l’on prepare le systeme de maniere arbitraire, il est hors d’equilibre et l’on doit attendre 
un certain temps de relaxation (de l’ordre de quelques 10 -12 s pour un gaz) pour atteindre un 
etat stationnaire aux fluctuations thermodynamiques pres (6) . 

Un fait experimental etonnant, c’est qu’a Vetat stationnaire, qui peut etre realise par une 
multitude de microetats differents, les variables thermodynamiques prennent essentiellement la 
meme valeur bien definie (7) . 

Cela signifie (c’est un fait empirique) que quel que soit le microetat qui se realise, ces 
combinaisons particulieres des variables atomiques individuelles y prennent la meme valeur. Dans 
ce sens, on comprend que des grandeurs auxquelles sont associees des lois de conservation puissent 
jouer le role de variables thermodynamiques (8) . Par exemple pour un systeme isole (n’echangeant 
aucune forme d’energie avec l’exterieur), l’energie totale est conservee et s’identifie a ce qu’on 
appelle V energie interne. Elle constitue a l’evidence une bonne variable d’etat. 



2. Hasard, theoreme central et fluctuations 



2.1. Loi binomiale et sa limite gaussienne 

Considerons un systeme de N particules jetees au hasard dans un containeur de volume V que 
l’on separe par la pensee en deux compartiments 1 et 2 de volumes identiques. II y a au total 2 N 
configurations possibles (9) . Pour n particules dans le compartiment de gauche, il y a 

(M) 

realisations possibles, soit une probability 

P{n) = 2 ~ N C n N . (1.2) 

La probability est convenablement normee, puisque ^^ =0 P(n) = 1. La valeur la plus probable 
de n (les tirages sont aleatoires et independants) est celle pour laquelle P{n ) prend la valeur la 
plus grande, soit n pp = N — n pp (la probability est symetrique par rapport a N / 2, C'fl = C^~ n ), 
soit 



Valeur la plus probable : n pp = -N. 

A 



(6) Feynman definit l’etat d’equilibre comme l’etat du systeme une fois que tous les processus rapides ont eu lieu 
et avant que les processus lents ne se soient produits. Le merite de cette definition est de mettre en lumiere le fait 
que le regime stationnaire atteint n’est stationnaire que sur une certaine gamme d’echelle de temps. 

(7) Le terme essentiellement rappelle que c’est comme toujours aux fluctuations thermodynamiques pres. 

(8) Pour Callen, la thermodynamique peut se definir comme l’etude des consequences, a Pechelle macroscopique, 
des symetries des lois physiques a l’echelle microscopique. 

^ Une configuration est ici totalement determinee par la donnee des nombres de particules dans chaque 
compartiment. On ne se preoccupe pas de la position precise a l’interieur de l’un des compartiments 
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La population moyenne (sur un grand nornbre de tirages) est donnee par 



N 



n 



= J ]nP(n ) 



n = 0 



et comme P(n) est symetrique, 

Valeur moyenne : n = ^ ^(n + (N — n))P(n) 

n 

= yE p ( n ) 

n 

= -N. 

2 

Dans la limite ou les nombres sont grands, on peut invoquer le theoreme central (10) . En effet, 
on approxime Inn! par la formule de Stirling (11) 



Inn! ~ nlnn — n, 



(1.3) 



et done 



In P(n) ~ JVlnlV — N — nlnn + n — (N — n) ln(lV — n) + (N — n), 

ce qui permet d’exprimer le developpement de Taylor au voisinage du maximum de Pin). 
n = n + An, 



In P(n) \ + . . . 

/ n 

Par definition le terme du premier ordre est nul et a l’aide de la formule de Stirling, on trouve 
pour le deuxieme terme —A/N (12) , soit lnP(n) ~ lnP(n) — -^-(An) 2 , d’ou 

P(n) ~ P(n)e _2 ^ An ^ 2 / iV . 



In P(n) = In P(n) + An ( — In P(n) 



1 . A , 2 / d 2 

, + 2 (An) U? 



Le prefacteur assure la normation, f 0 °° P(n) dn = 1, soit P(n) = (2/ttN) P 2 On peut aussi evaluer 

les fluctuations quadratiques du nornbre de particules dans cette limite, a 2 = (An) 2 = N/ 4. 
Finalement on peut ecrire la distribution de probability sous forme gaussienne dans la limite des 
grands nombres, ce qui constitue le theoreme central qui reste vrai de maniere bien plus generale 
que pour la simple distribution binomiale de depart, 

Gaussienne : Pin ) ~ ^ e -( n ~ n ) 2 / 2cf2 . (1.4) 

V ' v 7 ^ 2 

Donnons quelques exemples de nombres que l’on peut rencontrer dans ce contexte. On l’a vu, 
le nornbre moyen de particules dans chaque compartiment est egal a N/2. C’est egalement le 



(i°) Theoreme central en theorie des probabilites sur les proprietes limites de distributions de variables aleatoires 
(du a Laplace). 



(ii) 



On remarque que inn! = in 1 + ln 2 + . . . + lnn est encadre par J” in* da: et / 1 " +1 in a: da:, soit Inn! ~ n inn — n. 



(12) On a in P{n) = — inn + ln(iV — n) et -Pjj in P(n) = — L — 



N — n * 
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nombre le plus probable, c’est-a-dire celui que l’on a la chance la plus grande d’observer pour 
un tirage totalement aleatoire. On evalue la probability d’un ecart par rapport a la moyenne, 
P(aN/2), 

P(aN/ 2) ~ (2/7rA^)“ 1/2 e“ (1 ““ )2jv/2 . 

Un ecart de 0.01 % (a = 1 — 10 -4 ) a done une probability 

P(aN/ 2) = 2.5 x 10“ 2 si N = 10 3 

P(aN/ 2) = 1.7 x 10“ 7 si IV = 10 9 

P(aN/ 2) = 10- 2 - 106 si IV = 10 15 

P(aN/ 2) = 10“ 21 ° 12 = 0. 0000000___0 1 si N = 10 21 

2.10 12 — 1 zeros 



Ce sont done des probabilites “virtuelles” des que le nombre N de particules devient grand, 
c’est-a-dire des probabilites simplement nulles dans la limite thermodynamique. On pent done 
affirmer que dans la limite thermodynamique, on a la certitude d’observer le m,eme nombre de 
particules dans chaque compartiment, c’est-a-dire avec un probability 1, I’ecart a ce nombre etant 
mesure par la deviation standard 1/2 y/N. 

2.2. L’approche de l’equilibre 

Sans encore preciser en detail la notion d’equilibre en thermodynamique, nous allons utiliser 
l’exemple precedent pour mettre en evidence un fait assez delicat. II s’agit de caracteriser les 
configurations que 1’on observe a Lequilibre. 

Supposons que l’on ait prepare le systeme precedent dans un etat ou toutes les particules 
sont initialement dans le compartiment 1. Notre experience nous enseigne que si l’on supprime 
soudainement la paroi separant les deux compartiments, les particules vont se mettre a diffuser 
et qu’apres un certain regime transitoire mesure par un temps de relaxation, un etat stationnaire 
(macroscopiquement) s’etablit ou les populations des deux compartiments s’equilibrent. Si l’on 
mesure les nombres de particules presentes dans chaque compartiment elles seront alors identiques 
aux fluctuations pres. II serait en fait preferable de mesurer par exemple les densites. Le meme 
resultat serait obtenu si le systeme avait ete initialement prepare differemment, par exemple avec 
toutes les particules dans le compartiment 2, ou bien avec toute autre inhomogeneite initiale de 
densite. Le fait empirique qu’a Lequilibre le systeme recouvre une densite uniforme laisse penser 
que la distribution binomiale est assez pertinente pour la description du systeme, puisqu’en fait 
en jetant des particules au hasard, toutes les configurations sont equiprobables, mais le nombre 
de configurations realisant Legality des populations domine de tres loin de sorte que la probability 
de ce resultat vaut finalement 1 dans la limite thermodynamique. On est done conduit a postuler 
qu’a I’equilibre toute realisation microscopique observable correspond au meme jeu de valeurs 
prises par les variables thermodynamiques. C’est ce qui rend pertinentes ces variables. Elles se 
caracterisent par une extreme robustesse et une extreme stabilite. 

La description precedente n’est pas triviale, car en fait dans les divers cas de preparation 
initiale du systeme que nous avons evoques, le systeme au cours de son evolution vers Lequilibre 
n’explore certainement pas les memes regions de l’espace des phases (13) . Cela est du aux 
correlations induites dans l’etat initial par la preparation du systeme, correlations dont le systeme 
ne perd pas la memoire. Dans le premier cas de figure, si une fois Lequilibre atteint on inverse 
soudainement toutes les vitesses et le sens du temps dans une simulation numerique par exemple, 
le systeme evoluera de maniere certaine (il est suppose conservatif) a l’envers jusqu’a rejoindre 
la configuration initiale fortement inhomogene. Et ce n’est certainement pas vrai si Lon fait la 



L’espace des phases est Pespace de tous les degres de liberte du systeme. Un microetat est represente par un 
point dans l’espace des phases. 
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meme operation a partir d’une configuration initiate aleatoire, meme si l’on attend un temps 
excessivement long. Citons pour cela un ouvrage de thermodynamique (14) 

Si Von admet que le chemin parcouru entre deux collisions est de I’ordre de 10 _6 m et que 
cette distance est parcourue en 10 -9 s environ, si I’on admet en outre que la “ duree ” d’un etat 
de mouvement microscopique est inversement proportionnelle au nom,bre total de collisions, 
on voit qu’un systeme de quelques milkers de particules connait de I’ordre de 10 12 etats de 
mouvement distincts par seconde. D’autre part I’age de la Terre est de 4 milliards d’annees (15) 
soit 10 17 s. Si un groupe de N particules avait pu etre enferme dans une boite a I’origine de la 
planete et observe continuellement pendant cette periode, on aurait une quasi- certitude que la 
repartition 0 — N ait ete observee au m,oins une fois si N = 20, une chance sur 10 31 que cette 
repartition se soit produite spontanement si N = 200, une chance sur 10 573 si N = 2000. 
Ces probabilites sont si faibles qu’elles perdent toute signification physique. Elies signifient 
effectivement jamais en ce qui concerne la physique experimentale. 

Et j’ajouterai en ce qui concerne la physique theorique egalement. 



3. Equilibre thermodynamique 



3.1. Pression, temperature, potentiel chimique 

Nous allons maintenant preciser davantage ce qui caracterise l’equilibre thermodynamique. 

— > L ’equilibre mecanique : on considere un cylindre ferine a deux compartiments separes 
par un piston se deplagant sans frottement. Les parois sont toutes adiabatiques (il n’y a aucun 
echange de chaleur avec l’exterieur ou entre les parties du systeme). Les deux compartiments 
sont prepares arbitrairement (il y regne par exemple des temperatures et pressions quelconques, 
ils comportent des nombres de particules donnes). L’equilibre mecanique du piston est regi par 
l’egalite des forces de pression (par hypothese il n’y a aucun effet de gravite, mais il serait bien 
entendu possible d’en tenir compte) . Si les deux faces du piston ont meme surface, l’equilibre est 
atteint lorsque l’egalite des pressions dans les deux compartiments est atteinte, apres deplacement 
du piston qui s’accompagne evidemment d’une variation de volume. On peut tres bien inverser 
cette proposition et definir la pression comme la grandeur qui evolue vers l’uniformisation lorsque 
le systeme evolue vers l’equilibre mecanique. 

— > L ’equilibre therm ique : on considere maintenant un cylindre ferme a deux compartiments 
separes par un piston fixe, mais les parois sont toutes rigides cette fois (il n’y a aucun echange de 
travail ni avec l’exterieur ni entre les parties du systeme) et diathermes, de sorte qu’elles autorisent 
des echanges de chaleur. Les deux compartiments sont de nouveau prepares arbitrairement. 
L’equilibre thermique du systeme est cette fois atteint lorsque la temperature devient identique 
dans chaque compartiment. On peut tres bien inverser cette proposition et definir la temperature 
comme la grandeur qui evolue vers 1’uniformisation lorsque le systeme evolue vers l’equilibre 
thermique. De meme que Legalisation des pressions est realisee grace a une variation des 
volumes dans le premier cas, on peut supposer l’existence d’une grandeur qui “s’echange” entre 
les compartiments pour permettre Legalisation des temperatures. Cette grandeur est appelee 
entropie. 

— > L ’equilibre osmotique : on imagine cette fois un systeme comportant deux compartiments 
qui enferment des proportions differentes de deux gaz. Il faut supposer que les parois externes sont 
rigides et adiabatiques et que la paroi interne egalement, mais qu’elle est percee d’un petit trou qui 
permet l’echange de matiere, mais qui en premiere approximation ne contribue ni a des echanges 
de travail ni de chaleur entre les compartiments. La encore, on observe le fait empirique que 
pour atteindre l’equilibre (qu’on appelle alors osmotique) , il se produit un echange de particules 
qui tend a homogeneiser les concentrations des deux types de molecules de part et d’autre de 
la paroi centrale. En fait l’equilibre est bien realise par l’echange de particules, et il est atteint 
lorsqu’on parvient a l’egalite d’une grandeur thermodynamique appelee potentiel chimique que 
Lon ne definira pas davantage ici. 



(14) P. Morel, Physique quantique et thermique, Hermann, Paris 1969. 
(15 ^ On dirait probablement un peu plus maintenant. 
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L’equilibre thermodynamique est realise lorsque sont simultanement realises I’equilibre 
mecanique, I’equilibre therm, ique et I’equilibre osm,otique. 

En thermodynamique, on s’interesse aux etats d’equilibre et aux transformations entre 
eux. Les transformations sont en general supposees quasi-statiques, c’est-a-dire qu’elles sont 
suflisamment lentes (16) pour que l’on puisse considerer en premiere approximation que le systeme 
est toujours a l’equilibre. On negligera done tous les phenomenes du type turbulence, convection, 
ondes de densite etc. 



3.2. Grandeurs intensives et extensives 

On a vu apparaitre dans ce qui precede des couples de variables thermodynamiques, p (pression) 
et V (volume) qui interviennent pour la description, par echange de travail, de l’equilibre 
mecanique, T (temperature) et S (entropie) qui decrivent les echanges de chaleur permettant 
l’equilibre thermique, et // (le potentiel chimique) et N (le nombre de particules) qui assurent 
l’equilibre osmotique par echange de matiere. 

Dans chacun de ces couples, les deux grandeurs conjuguees sont de natures assez differentes. 
L’une est de nature extensive, elle peut etre definie meme a des echelles microscopiques. II s’agit 
de V. S', et N. L’autre en revanche est intensive (elle ne varie pas si l’on double par exemple le 
systeme). C’est le cas de p, T et //. Pour ces dernieres, on ne peut pas do rm er de signification 
autre que collective. 

3.3. Energie interne 

Nous avons rnontre dans ce qui precede que l’etat du systeme a l’equilibre thermodynamique est 
macroscopiquement decrit par exemple par son energie totale, appelee energie interne et notee 
U . Pour un systeme isole, celle-ci se reduit a l’energie mecanique ; elle est parfaitement constante 
en vertu du principe de conservation de l’energie. Pour un systeme quelconque a l’equilibre, il est 
naturel de postuler qu’elle depend des variables d’etat extensives introduites pour la description 
de l’equilibre thermodynamique, V. S et iV, 

Energie interne : U = U(V,S,N), 

ou encore, en exprimant la differentielle, 



d U = 




dV + 




d S + 




d N. 



On verra au chapitre suivant l’expression du premier principe de la thermodynamique, qui 
exprime que les variations d’energie interne lors de transformations entre etats d’equilibre, 
correspondent aux echanges de travail, de chaleur et de matiere lors des transformations, (17) 



d U= -pdV + TdS + pdN. 

On peut ainsi identifier les parametres intensifs conjugues, 

'dlT 
BV 



(1.5) 



pression : p = 



S,N 



temperature : T = 



BU 

BS 



N,V 



. , , . . (BU\ 

potentiel chimique : p = I J 



v,s 



(16) “Suflisamment lente” prend un sens precis par rapport au temps de relaxation. Une transformation quasi- 
statique est supposee ne pas donner lieu a des variations des variables d’etat sur des echelles de temps inferieures 
au temps de relaxation. 

{17> On peut d’ores et deja preciser que le premier terme representera le travail mecanique regu par le systeme, le 
second les echanges de chaleur et le dernier provient de la variation eventuelle du nombre de particules constituant 
le systeme. 
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4 . Temperature et pression cinetique, gaz parfait 



4.1. Definition de la temperature cinetique 

On considere un gaz constitue de molecules sans aucune interaction autre qu’au moment 
des collisions. II s’agit done d’un gaz parfait. Pour simplifier, on suppose qu’il s’agit d’un gaz 
monoatomique. L’energie totale d’une molecule (d’un atome) est purement cinetique et notee e. 

Soient deux molecules de masses m 1 et m 2 ayant avant une collision des vitesses v, et v 2 . 
Apres le choc, elles ont des vitesses v( et v 2 . La conservation de la quantite de mouvement et de 
l’energie s’ecrit 



™i( v i - v i) 




(Vi-v'jtvx+v'j 



™ 2 ( V 2 - V 2 ) 
m 2 (l v 2| 2 - l v 2| 2 ) 

(v'-v 2 )(v^+v 2 ) 



soit v, + v( = v 2 + v 2 . Entre cette derniere equation et la premiere, on elinrine v 2 pour obtenir 

/ = ( m i ~ ^ 2 ) v i + 2 w 2 v 2 

1 m 1 + m 2 

Cela permet d’exprimer (apres un petit calcul) la variation d’energie cinetique de la particule 1 



A ^i = 2 m id v il “ l v il ) 

4m, m 2 , 1 . . . 

= 7 : — £ 2 “ e 2 + o m i “ m 2 v i • v 2 • 

{m 1 + m 2 )‘ s 2 



En raison de l’isotropie du probleme, le terme v, • v 2 est nul en moyenne. Si le gaz est 
a l’equilibre thermodynamique, il ne peut pas y avoir de variation systematique de l’energie 
cinetique de la particule 1 de sorte que As 1 doit etre nul, ce qui impose 

= £2 ^ l’equilibre. 

On parvient done a un resultat tres important, a I’equilibre I’energie cinetique moyenne est 
la meme pour toutes les particules. C’est done une mesure objective de la notion d’equilibre 
thermique, elle definit la temperature cinetique, T, et l’on choisit de poser 



e = 



3 

2 



k B T, 



T temperature cinetique. 



( 1 . 6 ) 



Cette relation est choisie comme definition de la temperature que l’on mesure en kelvins (K). La 
constante k B = 1.38 x 10 - 23 J.K -1 est appelee constante de Boltzmann. 

L’energie interne du gaz parfait a l’equilibre (pour n v particules par unite de volume et N 
particules au total) vaut 



U = Ne = n v e x Volume 



3n v 

~ 



k B T x Volume, 



(1.7) 



U 




T. 



ou encore 




Mis a jour le 29 Mai 2006 9 



4.2. Equation d’etat 

Pour etablir l’equation d’etat du gaz parfait (cette fois constitue de particules toutes identiques 
pour simplifier) il faut exprimer la pression. Celle-ci est due aux collisions des particules sur 
les parois du recipient. Considerons un gaz comportant n v molecules par unite de volume ou 
n = n v V/N A = N /N A moles. On note /(v) la fonction de distribution des vitesses qui exprime 
la densite de particules ayant une vitesse v definie a dv pres, c’est-a-dire comprise entre v x et 

V x + dw x. V y et V y + dv yi V z et V z + dv Z i 

5n v = n v f(v) dv x dv y dv z . 

Parmi les Sn v molecules par unite de volume, 5n v v x cLS' d t atteignent une paroi de section d.S' 
perpendiculiare a Ox pendant un temps d t (ce sont celles qui sont contenues dans le volume 
dSu^, d t ) . Chacune d’entre elles au cours de sa collision (elastique) avec la paroi transmet a celle- 
ci une quantite de mouvement A p x = 2mv x , de sorte que le transfert de quantite de mouvement 
vaut au total 



d P x 



j 2(5n v v x d S d t)mv x 



nOO nOO nC 

/ du x / dv y / 

J 0 J — oo J — ( 



dv z 2 mv x f(v)n v d S d t. 



Seules les molecules se deplagant vers les x croissants atteignent la paroi consideree. L’integrand 
est une fonction paire de v x , on peut done etendre l’integrale de — oo a +oo et diviser par deux. 
Par ailleurs on a par definition 



£ — 



/ OO rOG p OO -| q 

dv x / dv y / du -m|v| 2 /(v) = -k B T 

-oo J — oo J —oo " " 



d’ou pour la quantite de mouvement (en faisant usage de l’isotropie du probleme qui implique 
v ^ = — I v I “ 1 

u x 3 I v I h 



d P x = 2 ^mvl n v d S d t 

= 2--m\v\ 2 n v dS 1 d t, 

2 3 v 

2 

= -^ en v diS 1 d t = n v k B TdS dt 

o 

On peut definir par cette expression une force de pression (la pression etant definie comme la 
force s’exercant par unite de surface sur la paroi), 



Force 



d^L 

dt 



n v k B T dS , 




soit p = n v k B T = n(N A k B )T/V , ou l’on pose habituellement R = N A k B que l’on appelle la 
constante des gaz parfaits, R ~ 8.31 J.K -1 , 

p = n v k B T n v molecules par unite de volume 
pV = nRT n moles. 
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C’est l’equation d’etat des gaz parfaits. C’est la plus simple des equations d’etat entre variables 
thermodynamiques, f(p. V.T) = 0. La pression se mesure en pascals (Pa) dans le systeme 
international. On peut donner d’autres expressions equivalentes parfois utiles, par exemple 



P = 2 n v e = 3 n v m l v l 



et pour l’energie interne, 

U = n v Ve = Z -pV = | n v Vk B T . (1.9) 

Le gaz parfait est une limite ideale ou toutes les interactions entre molecules sont negligees. 
Pour un gaz reel il apparait un ecart au comportement parfait d’autant plus prononce que la 
pression est elevee ou la temperature est faible. II est evident par exemple qu’un gaz parfait ne 
peut pas permettre de decrire la liquefaction. Une equation d’etat un peu plus generale prendrait 
par exemple la forme 

p = n v k B T + a{T)p + b(T)p 2 + . . . 



5. Exercices 



Exercice 1.1 : Formule de Stirling 

Etablir la formule de Stirling en remarquant que l’on peut encadrer Inn! par deux integrates 
definies. On poussera ensuite l’approximation a un ordre plus eleve grace a la methode du col 

qui permet d’evaluer une integrale de la forme dx par e^ (^o)(x-x 0 ) 2 s j J( X ') 

est une fonction qui prend sa valeur maximale dans l’intervalle [a, 6] en x 0 . 



On remarque que Inn! = lnl + In 2 + . . . + Inn est encadre par /” In x dx et /” +1 In a: da;, soit 
Inn! ~ nlnn — n. On peut avoir une evaluation plus precise en remarquant que pour n entier, 
on a 



OO 

fe“‘ d t 

(c’est la fonction T(n + 1) d’Euler) soit, en developpant l’integrand, 

f n Q~ t — e nhit-t ^ e nliin-n-^-(t-n ) 2 




il vient 



n l _ g n In n—n 



f 

J —'l 



2 / 2n du ~ e 



n In n—n 



V2 



7r n. 



On a linalement Inn! = nlnn — n + \ ln(27rn) + 0(l/n). 
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Exercice 1.2 : Theoreme central limite 

Lorsque l’on jette aleatoirement N particules identiques dans deux compartiments, il y a (7”, = 
n\(N—n)\ r e a li sa ti° ns distinctes possibles parmi les 2 N configurations au total. La probability 

d’une configurations do n n ee est done P(n ) = 2 _n Cjy. Montrer que dans la limite ou N et n sont 
grands on retrouve une distribution gaussienne. 



A l’aide de la formule de Stirling, on a 

In P{n) ~ iVlniV — N — nlnn + n — (N — n) ln(iV — n) + (N — n), 

ce qui perrnet d’exprimer le developpement de Taylor au voisinage du maximum de P(n), 
n = n + An, 

lnP(n)j + 

/ n 

Par definition le terrne du premier ordre est nul et a l’aide de la formule de Stirling, ( In P(n) = 
— Inn + ln(A" — n) et In P(n) = — ^ — N 1 _ n ) on trouve pour le deuxieme terme —4/N, soit 
lnP(n) ~ lnP(n) — ^-(An) 2 , d’ou 

P(n) ~ P(n)e“ 2(An)2/Ar . 

Le prefacteur assure la normation, 



In P(n) = In P(n) + An ( — 








( x = v / 2(n — n)) 

(y = x/Vn) 



soit 



P(n) ~ (2/ 7 riV) 1 / 2 e- 2(n - n)2/Ar . 

On peut ainsi evaluer les fluctuations quadratiques (18) du nombre de particules dans cette limite, 



(T 2 = 



poo /• oo 

(An) 2 = / (An) 2 P(n) dn ~ (iV/2Vvr) / y 
J 0 J — oo 



2 p d y 






^ 18 ' ) Quelques integrates gaussiennes sont utiles, par exemple 




qui se calcule par (2/o) 2 = f Q °° pdp d#e p2 (s’integre en posant u = p 2 ). On generalise aux integrates paires, 
I n = (n — l)/ ra _2/2, par exemple I 2 = I 4 = | Les integrates impaires se calculent egalement, directement 

pour la premiere, I\ = 1/2. 
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d’ou (An) 2 = j TV. a = [(An) 2 ] 1 / 2 = \y/N. Finalement on peut ecrire la distribution de 
probability sous forme gaussienne dans la limite des grands nombres, ce qui constitue le theoreme 
central qui reste vrai de maniere bien plus generale que pour la simple distribution binomiale de 
depart, 



Gaussienne 



P(n) ~ 



p -(n-n) 2 /2a 2 

V27TCT 2 



Exercice 1.3 : Ordres de grandeur 

Un recipient cubique contient, sous la pression P = 1 bar et a la temperature T = 273 K, 
1 kilo mole d’argon de masse molaire M = 39, 90 g. En considerant ce gaz comme parfait (gaz 
rare), calculer numeriquement : 

• le nombre d’atomes N de gaz, 

• la masse m d’un atome, 

• le volume V du recipient et son arete a, 

• le nombre moyen v d’atomes par metre cube, 

• l’ordre de grandeur s de l’espacement moyen entre deux atomes voisins, 

• l’energie cinetique moyenne E r d’un atome, 

• la vitesse quadratique moyenne u d’un atome. 

Exercice 1.4 : Conservation du nomire de moles dans un systeme isole 

Deux recipients A et B de rnerne volume interieur sont relies par un tube tres etroit dont le volume 
propre est negligeable. Initialement le systeme global contient deux grammes d’hydrogene a la 
pression d’un bar et a la tempeature de 300 K. La temperature de B est portee puis maintenue 
a 600 K, la temperature T A restant inchangee. Quelle est la nouvelle pression dans le systeme ? 
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Chapitre 2 

Energie interne et premier principe 
de la thermodynamique 



1. Travail et chaleur 

On distingue travail et chaleur, qui sont deux manieres distinctes d’echanger de l’energie entre 
un systeme et son environnement, par exemple par l’experience de Joule. Dans cette experience 
celebre, un systeme (liquide par exemple) voit sa temperature s’elever lorsqu’il regoit de l’energie 
de l’exterieur soit par exemple au rnoyen d’un moteur qui actionne une helice fournissant un 
travail, soit au moyen d’un systeme de chauffage quelconque, par exemple une flamme. 

La notion de travail est generalement bien definie par des theories physiques autres que la 
thermodynamique, comme la mecanique ou l’electromagnetisme. Historiquement, la chaleur n’a 
pas ete reconnue immediatement comme une forme d’energie. Elle provient de mecanismes de fini s 
a l’echelle microscopique. L’approche thermodynamique consiste a en donner une definition 
phenomenologique (au moyen des coefficients calorimetriques par exemple). Elle apparait ensuite 
comme une forme d’energie lorsqu’elle est definie par le premier principe comme la difference entre 
energie interne et echange de travail. 

Quantite de chaleur et travail sont comptes positivement en physique lorsque le systeme regoit 
de l’energie et negativement dans le cas contraire. 

1.1. Differentes expressions du travail 



1.1.1. Travail mecanique 



— > Systeme fluide. Le systeme thermodynamique le plus simple est probablement le gaz. Dans 
ce cas, les coordonnees thermodynamiques adaptees a la description de son etat macroscopique 
sont par exemple la pression p du gaz, le volume V qu’il occupe et sa temperature T. Lorsque 
l’on imagine une transformation ou l’on comprime par exemple ce gaz au moyen d’un piston, 
l’exterieur fournit au gaz un travail par l’intermediaire du travail fourni au piston, 



6W = F • dr 
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(on compte positivement le travail regu par le systeme) . Cette expression n’est pas tres commode 
car elle ne fait intervenir que des variables externes au gaz. On peut l’exprimer differemment 
en supposant que la transformation est quasi-statique et reversible (19) c’est-a-dire que le gaz est 
en permanence a f’equifibre. Dans ce cas, le piston etant lui-meme a l’equilibre, la force F est 



compensee par les forces de pression qu’exerce le gaz sur le piston, F = p ^ f piston dS'^j u F . 



ou u. 



est le vecteur unitaire dans la direction de F. On peut done ecrire (20) 



sw m&* =p( [ ds) u F - dr 

\J piston / (2.1) 

= — p dV, transformation quasi-statique reversible 

ou p et V sont des variables thermodynamiques du gaz, dV est done negatif si la force est 
pressante, d’ou le signe. L’expression ci-dessus est a priori valable des lors que la transformation 
est quasi-statique, qu’elle soit reversible ou non, or ce n’est pas exact, puisque pour une 
transfromation irreversible, il se peut que les pressions externe et interne soient differentes. C’est 
en fait une question delicate que nous eluciderons plus tard. Si la transformation en revanche n’est 
pas quasi-statique - on peut imaginer par exemple une transformation assez brutale, conduisant 
a un regime hors equilibre avec par exemple des phenomenes de turbulence dans le gaz - il est 
necessaire de revenir a la definition initiale et on peut ecrire 

<5Wmeca = “Pert (1K cas general. (2.2) 

Dans ce cas, il n’y a aucun espoir de calculer le travail fourni au systeme si la pression externe 

n’est pas donnee, sauf cas exceptionnel (21) . Chaque fois que la nature exacte de la transformation 
n’est pas precisee, on la suppose par defaut quasi-statique et reversible. 

Pour un film mince bidimensionnel, les coordonnees thermodynamiques conjuguees sont l’aire 
du film, a, variable extensive, et la tension superficielle A. analogue a la pression, de sorte que 

^meca = A d<J. (2.3) 



1.1.2. Travail magnetique 

On pourrait maintenant considerer un systeme caracterise par d’autres grandeurs. Les molecules 
qui le constituent pourraient par exemple porter des moments magnetiques /l t ■ susceptibles de 
s’orienter dans un champ magnetique externe B ext = // (J H (22) . Dans l’approximation d’un milieu 
continu, on remplace les moments magnetiques individuels par une densite m qu’on appelle 
I’aimantation (cela sous-entend automatiquement qu’il s’agit du moment magnetique par unite 



^ 19 - ) Concept dont nous preciserons la signification precise ulterieurement. Notons simplement qu’une 
transformation reversible est toujours quasi-statique, mais l’inverse n’est pas vrai. Par ailleurs, des lors que Ton 
adopte des notations differentielles, (des dV par exemple), c’est qu’il s’agit bien entendu d’une transformation 
quasi-statique. On utiliserait une notation comme AF pour une transformation finie, qui pourrait ou non resulter 
d’une succession infinie de transformations quasi-statiques. 

(20) La plupart des ouvrages en frangais considerent le cas ou la force externe F est due elle-meme a la pression 

Pext qu’exerce un gaz exterieur sur le piston, de sorte que 5W = p ex t f . dS dr = — p ex t dV et la contrainte 

u piston 

d’equilibre mecanique (transformations quasi-statiques reversibles) impose p ex t = p ou p est la pression interne 
qui regne dans le systeme etudie. 

(21) Si la transformation est par exemple adiabatique, l’utilisation du premier principe permet d’estimer le travail 
echange une fois Pequilibre retabli dans le systeme. 

(22) On distingue le champ magnetique B de l’excitation magnetique H. L’excitation magnetique est due aux 
courants excitateurs ou courants fibres maitrises par l’experimentateur, par exemple dans le cas d’un solenoide, 
|H| = nl ou n est le nombre de spires par unite de longueur et I l’intensite dans le solenoide. Le champ magnetique 
dans le vide vaut simplement B = poH, mais dans la matiere il comprend egalement une contribution due a 
l’aimantation du milieu, B = po(H + m). Lorsque Ton note B ex t on entend la contribution /tqH. 
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de volume), d/x(r) = m(r)dV. L’aimantation totale M = f m(r) dV est une grandeur extensive 
qui caracterise l’etat magnetique du milieu. Elle joue un role analogue au volume du gaz. En 
general, on fait l’hypothese simplificatrice que l’aimantation est uniforme, m(r) = m (elle peut 
varier sous l’i nfl uence d’un champ externe, rnais toujours uniformement), de sorte que 

M = m x Volume, aimantation uniforme. 

On suppose egalement que le volume du systeme reste constant (par souci de simplification, on 
prefere limiter le nornbre de variables thermodynamiques). La quantite intensive conjuguee est 
le champ magnetique externe, B ext . Le travail d’aimantation peut s’ecrire 

^magn = B ext dM 

= B ext dm x Volume 

La premiere expression est encore valable si le volume du systeme est susceptible de varier (dans le 
cas d’un gaz paramagnetique par exemple) alors que la deuxieme est une simplification adaptee 
au cas ou le volume reste constant, comme c’est la cas en premiere approximation pour un 
solide (23) . 

On voit egalement d’autres expressions equivalentes comme (24) 

<5Wmagn = /t 0 Hdm x Volume. (2.5) 



(2.4) 



1.1.3. Travail de polarisation 

De maniere analogue, le milieu considere peut etre constitue de molecules polaires, c’est-a- 
dire portant des moments dipolaires individuels p ■. On decrit dans ce cas le systeme dans 
l’approximation continue par une polarisation (moment dipolaire par unite de volume) p(r) 
qui, si elle est supposee uniforme, donne une polarisation totale P = p x Volume. C’est une 
variable extensive caracterisant l’etat dielectrique du material! a laquelle est conjuguee une 
variable intensive, le champ electrique externe E ext . Le travail de polarisation vaut (25) 



^ P oi = E ext dP 



= E ext d P x Volume. 



( 2 . 6 ) 



1.1.4 • Travail electrique 

Dans le cas d’une pile electrique consideree comme un systeme thermodynamique, les 
coordonnees thermodynamiques sont la ddp qu’elle fournit, E. et la charge qu’elle debite, q. 
Le travail echange avec l’exterieur est alors de la forme 

<Welec = Edq. 

Cette expression est aussi valable pour un condensateur, on note plutot alors 

6W, lec = Vdq. (2.7) 



(23) La forme la plus generale, si le volume peut varier et si l’aimantation est non uniforme, est donnee par 
5Wm& S n = Bext d J m(r) dF, mais on ne l’utilisera pas ici. 

(24) On peut aussi rencontrer l’expression SW masn = H dB x Volume = B ext dm x Volume + B ext dH x Volume = 
(poH dm + /roH dH) x Volume. Dans ce cas, au premier terme qui constitue le travail d’aimantation du materiau, 
on a ajoute le second qui represente le travail de creation du champ dans le vide. En general, ce dernier n’est pas 
pris en compte car il ne depend pas du systeme. 

(25) Comme dans le cas du magnetisme, on distingue le champ electrique E du aux charges libres et aux charges 
de polarisation du deplacement electrique D = eoE + p. La forme la plus generale du travail, incluant le travail 
de creation du champ, est de la forme SW po 1 = E ex t dD x Volume = (E ex t dp + eoEext dE ex t) x Volume. 
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1.1.5. Travail chimique 

Lorsque l’on a affaire a un systeme ouvert qui echange de la matiere avec l’exterieur, il y a 
egalement echange de travail. On parle en general de travail chimique et on trouve les notations 
cihFchim = D’apres le premier chapitre, on peut inferer l’expression suivante 

SW chim = iidN (2.8) 

si le systeme echange dJV particules de potentiel chimique // avec son environnement et 
SWrf , jm = Yhj l l j s’il y a differ entes especes chimiques j. 

1.1.6. Recapitulatif 



Tableau 2.1 Differentes formes de travail. 



Systeme 


variables 

thermodynamiques 


travail 

elementaire 


fluide tridimensionnel 


(P,V) 


— pdV 


film bidimensionnel 


{A, a) 


Ada 


fil 


(F,t) 


Fdl 


solide magnetique 


(Bext, M) 


Bext dM 


systeme magnetique quelconque 


(B ex t,m(r),p, V) 


Bext d(J m(r) d 3 r) - pdV 


solide dielectrique 


(Eext, B ) 


Eext dP 


systeme dielectrique quelconque 


(Eext,p(r),p, V) 


Eextd (J p(r) d 3 r) - pdV 


Condensateur ou pile 


(V,«) 


Vdq 


Systeme ouvert 




pd N 



1.2. Differentielle exacte et integration des fonctions d’etat 



1.2.1. Fonctions d’etat et de transformation 

Contrairement aux variables thermodynamiques (ou d’etat), qui ne dependent que de l’etat du 
systeme et done dont la variation entre deux etats 1 et 2 est independante de la maniere dont 
elle est realisee, A U = U 2 — U 1 par exemple, le travail en revanche est fortement dependant du 
chemin liant les deux etats. Illustrons ce propos par l’exemple du gaz parfait que l’on comprime 
de fagon isotherme (quasi-statique reversible) entre les etats {p l , V 1 ) et [p 2 ■ V 2 ) ■ 

r V2 dv v ; 

= -nRT / — = nRT In 

Jv i V *2 

Si maintenant la compression est realisee en deux temps, tout d’abord de (p 1 ,V 1 ) a (p 2 , V 2 ) de 
maniere isochore, puis a (p 2 , V 2 ) de maniere isobare, il n’y a aucune contribution au travail sur 
la premiere transformation et la seconde donne 

Les deux expressions sont manifestement differentes (on a p 1 V 1 = p 2 V 2 pour que les points 
extremes soient a la meme temperature). C’est ce qui justifie la notation SW et non pas dW. 
Dans la suite on reservera la notation d'L a la variation elementaire d’une quantite $ qui est 

une variable d’etat. Dans ce cas la variation finie A'L = J" d'L = 'L 2 — V I ; | ne depend pas du 
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chemin suivi et d'L est mathematiquement une differentielle exacte (26) . On peut par exemple 
ecrire pour un systeme de 3 variables thermodynamiques liees, p. V et T 



d'L = Adp + B d T 



(2.9) 



ou 



A=[ li ) T ' et B= \0f 



d'L est une differentielle exacte si la relation de Schwarz est satisfaite, 



fdA_\ _(dB\ \ W 

\dT)-\dp) T ° U dT V V dp / T / ~ dp l \ 3T y 



( 2 . 10 ) 



v) T 



La relation de Schwarz exprime que la derivee de la fonction (p. T) a un sens et que la valeur 
de cette derivee ne depend pas de la direction dans laquelle elle est effectuee dans le plan des 
variables p et T. 

Pour le travail, la notation 5W (27) signifie que lors d’une transformation, W t _^ 2 = /“ SW 
depend au contraire du chemin suivi et mathematiquement 8W n’est pas une differentielle exacte, 
la notation par exemple est a proscrire, car cette derivee n’a pas de valeur unique. 

Notons que dans le cas ou la force F derive d’un potentiel, F = —VU. le travail elementaire 
vaut <W m , ca = F • dr = —WU ■ dr = —dU et dans ce cas tres particulier, le travail mecanique est 
une diferentielle exacte et est done independant du chemin suivi. 

1.2.2. Coefficients thermoelastiques. 

On introduit les coefficients thermoelastiques qui permettent une autre formulation du travail 
mecanique. Le coefficient de dilatation isobare est defini par 





( 2 . 11 ) 



II est homogene a l’inverse d’une temperature et doit etre de la forme a = const /T ou la constante 
est sans dimension. De meme, la compressibilite isotherme est definie par 



Le signe permet d’avoir une quantite positive. La compressibilite isotherme est de la forme 
X T = const 1 jp. On definit aussi le module de compressibilite isotherme 

k t = 1 /xt 

homogene a une pression. En notant que 



dV 




dT + 




dp 



(26) On emploie aussi le terme differentielle totale exacte. 

(27) On rencontre aussi la notation <3W ■ 




18 



Chapitre 2 



on introduit ces coefficients pour avoir l’expression 

dV = aVdT- Xt v d P (2. 13) 

soit pour le travail mecanique 



<5Wmeca = ~ a P V dT + X T P V d P- 

En utilisant les considerations dimensionnelles on ecrit par exemple pour un gaz 

pV 

<5W m 4 Ca = —const x d T + const' x V dp. 



Pour une transformation isotherme, le premier terme disparait, et pour une transformation 
isobare, c’est le second qui est nul. Dans le cas d’un gaz parfait, les coefficients thermoelastiques 
valent a = 1/T et Xt = V P ■ 



Tableau 2.2 Coefficients thermoelastiques. 



Definition 


Cas du gaz parfait 


1 (dV\ 


1 


a = — ( ) 


— 


V V dT J P 


T 


1 ( dv \ 


1 


XT V\dp) T 


P 



La donnee des coefficients thermoelastiques (par exemple mesures experimentalement) permet 
de remonter a l’equation d’etat par integration de V(p. T). ce qui est licite, puisque V est une 
fonction d’etat. Dans le cas du gaz parfait par exemple, on peut ecrire 



V V 

dV = dp + - dT. 

P T 



Pour integrer cette expression, on se place par exemple a pression constante, 



(d^) P = ^d T, 

In V = In T + const 
V(T,p) = A(p)T. 



La constante d’integration A{p) peut dependre de la pression, puisque l’integration est effectuee 
a pression constante. On derive ensuite par rapport a p pour identifier cette “constante” A{p), 



dV 

d A{p) t 

dp 

d A(p) 
A{p) 



TdA(p) + A(p) dT et &A(p) 



V _ 
P 
dp 
P ' 




dA(p) 

dp 



dp 



Finalement on obtient A(p) = (la constante cette fois ne depend plus de p ni de T ) et 
pV = const x T. On aurait pu bien sur commencer par integrer plutot ( dF) T pour aboutir au 
meme resultat (28) . 



En fait dans ce cas precis il est beaucoup plus rapide de remarquer des le depart que pdV = —V dp + dT 
conduit a d ^ V ^ = 4jr- qui s’integre directement. 
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— > Cas d’un solide. Si le systeme considere est par exemple un solide, les coefficients 
thermoelastiques varient tres peu dans les conditions de temperature et de pression ordinaires. 
De plus on peut considerer le volume essentiellement constant dans l’integration (29) , et pour 
une compression isotherme par exemple on aura 



rP 2 2 

Wmeca = X T V / P d P = ~X T V ipl ~ P?)> 
Jpi z 



ou V est le volume moyen au cours de la compression, proche du volume initial et du volume 
final. 

— > Autres systemes. On trouve d’autres formes de travail mecanique lorsque le systeme est 
different. Par exemple, s’il s’agit d’un fil de longueur l sur lequel on exerce une force de tension 
F. on a directement 



6W m€ca = F.di=FcM, ( 2 . 14 ) 

d l etant cette fois de meme signe que F. On definit dans ce cas le coefficient de dilatation lineaire 
A et le module d’elasticite (ou module d’Young) Y pour un fil de section s, 



A 



1 

7 




T 



l_ fdF_ \ 
s\dt ) T ’ 



de sorte que 



M = X£dT+ {i/Ts)dF 
SW m , ca = \FMT+(Ft/rs)dF. 



( 2 . 15 ) 



( 2 . 16 ) 



( 29 ) Evidemmment s’il etait rigoureusement constant, il n’y aurait aucun travail mecanique. II est en fait possible 
de travailler plus soigneusement afin d’obtenir une equation d’etat un peu plus realiste que V(p,T) ~ V. Partant 
de l’hypothese ou les coefficients thermoelastiques du solide sont constants, on peut en deduire l’equation d’etat, 



dV 

— = a AT -XT dp 



' dF\ 

cv) p 

( dV) T = 



a AT, soit V(T,p) = A(p)exp(aT) 



( dA{p) F 
V dp J 



dp 






( dA(p) T \ 1 T 



A(p) 



dp = 



d A(p) 
A(p) 



dp, 



et par integration il vient A(p) = const X exp (~xtp), soit V(T,p) = const X exp(aT — xtp) ou on peut reecrire 
differemment la constante pour avoir 



V(T,p) = Vbexp(a(T-T 0 ) ~ Xt(p ~ Po)) 
~ Vo (1 + a(T - T 0 ) - Xt(p~Po)), 



c’est-a-dire une variation essentiellement lineaire en temperature et pression. Notons que la derniere approximation 
resulte du fait que les valeurs de a et de XT sont tres petites (respectivement devant les variations de T ou de p) 
pour les solides et les liquides. 
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1.3. Echanges de chaleur et definition des chaleurs specifiques 



Un systeme thermodynamique peut echanger de L energie avec son environnement sous d’autres 
formes que le travail, notamment de la chaleur. On la note en general (). Comme le travail, ce 
n’est pas une differentielle exacte. La variation de temperature d T d’un systeme qui regoit une 
energie SQ sous forme de chaleur definit la capacite calorifique ou chaleur specifique C, 

8Q = CdT, 

De maniere plus precise, on definit differentes capacites calorifiques selon le type de 
transformation considere (par exemple a volume constant ou a pression constante), 



(SQ) v = C v dT C v = { -^, 

(2.17) 

_ f-i r — 

{°Q)p — CpdT ^P~~dT~' 

La chaleur specifique est une quantite extensive. Elle peut etre definie par mole (chaleur specifique 
molaire souvent notee en minuscules, C v = nc v ), c’est le cas pour les gaz en general. On peut 
aussi la definir par unite de masse lorsque l’on etudie un liquide ou un solide (chaleur massique, 
souvent notee C = me en negligeant les effets de variation de volume). 

En l’absence d’informations supplementaires, il est difficile de definir plus precisement les 
echanges de chaleur, mais le recours au premier principe de la thermodynamique nous permettre 
de progresser en ce sens. 



2. Le premier principe de la thermodynamique 



2.1. Enonce 

Le premier principe de la thermodynamique, que nous avons deja eu l’occasion d’evoquer, 
exprime la conservation de l’energie. On peut le formuler de la maniere suivante : 

Lorsqu’un systeme thermodynamique subit une ou plusieurs transformations le faisant passer 
d’un etat 1 a un etat 2, son energie interne varie d’une quantite AU = U 2 — U 1 egale a la somme 
(algebrique) des energies qu’il a regues de V environnement, soils forme de travail ou de quantite 
de chaleur, aux cours de ces diverses transformations, 

AU = U 2 -U 1 = W 1 _ 2 + Q 1 ^ 2 . (2.18) 

Sous forme differentielle on ecrit 

d U = 6W + 5Q. (2.19) 

Compte-tenu des diverses expressions du travail que nous avons rencontrees pour des 
transformations quasi-statiques reversibles, on pourra ecrire pour un systeme mecanique 
tridimensionnel (fluide ou solide) 

dU = — pdV + SQ, transformation reversible (2.20) 

pour un film mince ou un hi 

dU = Ada + SQ, ou dU = Fdt + SQ, 
pour un systeme magnetique ou dielectrique simple, 

d U = B ext dM + SQ, ou d U = E ext dP + SQ. 

A priori, nous ne considererons dans ce cours que des systemes convenablement decrit par trois 
coordonnees thermodynamiques, et nous ne traiterons qu’exceptionnellement des systemes plus 
complexes comme un systeme fluide ouvert, pour lequel on aurait une contribution de travail 
chimique, 

dU — -pdV + SQ + ndN, 
ou par exemple un gaz magnetique, 

dU = -pdV + B ext dM + SQ. 
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2.1.1. Coefficients calorimetriques 

La quantite de chaleur est finalement definie par le premier principe de la thermodynamique, 
comrne le deficit d’energie interne une fois retire le travail echange avec l’exterieur au cours d’une 
transformation quelconque, par exemple dans le cas le plus simple, 

SQ=dU-SW mica . (2.21) 

C’est la seule definition generale de la quantite de chaleur sous forme macroscopique. Lorsque 
l’on considere une transformation quelconque entre deux etats d’equilibre, on peut ecrire 

SQ = dU + p ext dV. transformation quelconque. 

Si la transformation est de plus quasi-statique et reversible, on a 

SQ = dU + pdV. transformation quasi-statique reversible. 

On peut bien sur exprimer la differentielle de U sous plusieurs formes selon que l’energie 
interne est consideree comme fonction de (T. V), de (T, p) ou de (p, V) (on rappelle que les 
trois coordonnees p. V. T sont liees). On peut done introduire les coefficients calorimetriques qui 
permettent d’ecrire la quantite de chaleur echangee au cours d’une transformation infinitesimale 
quasi-statique reversible en fonction des coordonnees internes du systeme, 



= CydT+ldV, 



dU\ 

W) T +P _ 



dV 



SQ = 



fdU\ ( dV\ 



d T + 



dU\ 

dp ) T +P \3p7 T J 



dV 



( 2 . 22 ) 



= C dT + h dp, 



SQ = 



dU\ J 

*)v* + 



dU\ 

dVj, 



+ P 



dV 



= A dp + p dV. 



En notant que le produit pV est homogene a une energie (et la quantite de chaleur aussi), on a 
les relations dimensionnelles suivantes, [f] = [p], [h] = [ V ], [A] = [ V ] et [p] = [p] (30) . Encore une 
fois, en l’absence d’indication contraire, les transformations que l’on considerera dans ce cours 
sont supposees quasi-statiques et reversibles. Comme les variables p. V et T sont liees par une 
equation d’etat, les 6 coefficients calorimetriques sont lies et peuvent s ’exprimer en fonction de 
deux d’entre eux. Par exemple en utilisant 



dp 




dT + 




dV 



que l’on reporte dans la deuxieme forme 



SQ 



C p + h 




d T + h 




dV. 



( 30 ) 



La notation pour A et p, n’est pas universelle et on trouve des ouvrages oil les conventions sont inversees. 
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En identifiant a la premiere forme, on a 
C v =° r + h (%) v et 
On peut encore ecrire 

f) v 

et utilisant 




et reporte dans l’expression de l, 



l 



(C p 







en utilisant aussi 




Finalement, en reiterant le meme type de calcul, on a 



' = ( 0 ’-°v)( w), 

h -^~c v ){ f) v 



/^ = C p 




(2.23) 



En dehors des chaleurs specifiques qui jouent un role tres important, les autres coefficients 
calorimetriques ne sont pas indispensables. Ils sont lies aux chaleurs specifiques et aux coefficients 
thermoelastiques et on montre facilement a partir des relations ci-dessus que 



l = (C p -C v )/aV 
h = —{C p — C v )x T / ol 
A = C v Xt/ ol 
V = C p /aV. 



(2.24) 



Une consequence importante de la definition de la quantite de chaleur echangee, SQ = 
dU — 5W , est qu’elle ne peut pas constituer une differentielle exacte. Comme pour le travail, 
la quantite de chaleur echangee au cours d’une transformation depend du chemin suivi au cours 
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de la transformation (31) , il faut done en principe preciser non seulement les etats d’equilibre 
entre lesquels a lieu la transformation consideree, mais egalement le chemin suivi pour caracteriser 
completement un echange de chaleur. 



Tableau 2.3 Coefficients calorimetriques et relations avec les coefficients thermoelastiques. 



Definitions 


Lien avec les coefficients 
thermoelastiques 


Cas du gaz parfait 


SQ = C v 


dT + ldV 








SQ = C v 


dT + h dp 








SQ = A dp + p dV 








l = (C p - 


-*>(£). 


II 

S 

1 

£ 


l 


= P 


h = -(C; 




h = -(Cp-Cy) — 

a 


h 


= —V 


p, = C p 


8T\ 


C P 




5 


dv)p 


M “ aV 


V 


= 2 P 


Cj 

II 

<< 


'dT\ 


\=™C V 


A 




\ dp ) v 


a 




2 



SQ = C v dT + (C p - C v )^vdV 
SQ = C p dT + (C p - C v )^dp 
SQ=^dV + dp 



(31) On peut de nouveau choisir le cas du gaz parfait pour illustrer le fait que Q n’est pas une fonction d’etat. 
Considerons le cas d’une compression isotherme, comme on l’a fait dans le cas du travail. A l’aide de l’equation 
d’etat T = pV/nR, on calcule l = ( C p — Cv)-^n = ( C p — Cv)t?, 



Q i 



i: 



IdV 



= (C p - C V )T 



ff-”- 



V? 

-C V )T In — 
Vi 



en supposant que la difference des chaleurs specifiques est une constante, ce que Ton justifiera un peu plus tard. 
Si Ton considere maintenant le trajet (pi, Vi) — ► (p 2 , Vi) — ► (p 2 , V 2 ) comme precedemment (avec P 1 V 1 = P 2 V 2 ), 
on a pour la premiere transformation 



X = Cv ^ 

nR 



Q 1 - 



f 

J pi 



Adp = ~~ Id (p 2 -Pi), 
nR 



et pour la seconde 






Q a — ^2 



.r. 

Jv 1 



C rl 



pdv = -£p a (V a - Vi). 

nR 



Encore une fois on a suppose constantes les chaleurs specifiques. II suffirait maintenant d’effectuer une application 
numerique pour se convaincre que les deux expressions Q i _>2 et Q\-> a + Qa ->2 n e sont pas egales. 
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3. Quelques proprieties du gaz parfait 



3.1. Energie interne et chaleurs specifiques 

Pour le gaz parfait monoatomique, nous avons deja obtenu diverses formes de l’energie interne 
( n v est le nombre de molecules par unite de volume, n le nombre de moles et N le nombre total 
de particules), 

U = | pV = | nRT = ^ n v Vk B T = ^ Nk B T . (2.25) 

Le fait que la densite d’energie interne u = U/V ne depende que de la temperature, et pas 
de la pression par exemple, est une caracteristique des systemes constitues de degres de liberte 
independants, c’est-a-dire sans interactions. La densite d’energie interne peut s’exprimer par 
unite de volume, 



TT , 3 RT 3 

U = u,/ x volume = x volume = -n v k B l x volume, 



2 v 



mol 



(u mo i = 22.4 1 dans les conditions normales de temperature et de pression est le volume molaire), 
par atome, 



U = u N x N = -k B T x N , 



par mole, 



U = x n = -RT x n. 

n 2 

Ce qui importe ici, c’est que ces diverses densites, proportionnelles entre elles, dependent comme 
seule coordonnee tliermodynamique, de la temperature exclusivement. 

On peut exprimer par ailleurs 



d U = 



-{pdV + Vdp) 



-pdV + SQ 



ce qui impose 



SQ = dU+pdV 
= -^pdV + -V dp 
= A dp + n dV, 

et donne a nouveau les valeurs des coefficients A = \V et (j, = | p. Sous une autre forme, on a 

SQ = | nRdT + pdV 
= C v dT + ldV 



et par consequent 
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et l = p. On peut ensuite transformer dV pour obtenir 
SQ = 



3 „ ( dV \ 

2 nR + p {ffr), 



, (SV\ 

dr+? U): 



nR/p 



= C dT + h dp, 



d’ou l’on deduit la chaleur specifique a pression constante (32) 



C p = -nR 



et h = — V. On en deduit aussi la relation de Mayer 
C p — C v = nR 

et le rapport des chaleurs specifiques 



7 = 



5 



(2.27) 



(2.28) 



(2.29) 



La relation de Mayer est plus generale que le gaz parfait monoatomique et elle s’etend a tout gaz 
parfait. En effet, en ecrivant la definition (33) des chaleurs specifiques 



CV = 






(SQ) V _ 


fdU 


dT 


\dT 


m P 1 


Mill-' 


dT \ 


CdT J 



et en developpant 

SQ = dU + pdV 



il vient 









= C dT + h dp, 



- Cy + [p + 



dU\ \ (dV\ 



dV) T ) \dT) 



(2.30) 



(2.31) 



(32) Dans le cas du gaz parfait monoatomique, on a plus directement (d U) p = [5Q) P — pdV = CpdT — pdV, or 
pdV = nRdT a pression constante et d U = C v dT, soit C v dT — nfldT = Cy dT d’ou C v — Cy = nR. 

(33) On verra un petit peu plus loin que Ton definit une nouvelle fonction d’etat, l’enthalpie H dont les variations 
infinitesimales sont donnees par d H = 5Q + V dp = C p dT + (ft + V) dp. 
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Cette relation est tres generate. Pour un gaz parfait, comme l’energie interne ne depend que de 
la temperature, (§ y) T est nul et il vient avec l’equation d’etat, 

C p -C v = nR. 

Pour des gaz parfaits polyatomiques, il faut tenir compte d’autres degres de liberte qui 
contribuent a l’energie cinetique des molecules (rotations et vibrations). Alors que pour le gaz 
parfait monoatomique, C p et C v sont rigoureusement constantes, cela n’est qu’approximatif pour 
les gaz constitues de molecules plus complexes. On constate experimentalement les resultats 
rassembles dans le tableau suivant. 



Tableau 2.4 Chaleurs specifiques des gaz parfaits. 



Nature du gaz 


C v 


c p 


7 = C p /C v 


Cp-C v 


molecules monoatomiques 


■- Sgpf 




5/3 


= nR 


molecules diatomiques* 






7/5 


= nR 


molecules polyatomiques** 


WBBm 


Wmmm 


4/3 


= nR 



* Il peut aussi y avoir une dependance en temperature cette fois, car on peut progressivement exciter les 
degres de liberte de vibration a mesure que T augmente ce qui fait augmenter Cy- 

** Molecules polyatomiques non lineaire. Il existe aussi une dependance en temperature. 



3.2. Detentes de Joule et de Joule-Kelvin 

La detente de Joule est une detente dans le vide. C’est une transformation au cours de laquelle 
un gaz, enferme dans un recipient ferme a parois rigides et adiabatiques (ne permettant done 
aucun echange d’energie avec l’exterieur) est initialement comprime d’un cote du recipient par 
une paroi. On supprime cette paroi soudainement et le gaz peut librement occuper tout le volume 
du recipient. La transformation est congue pour que l’energie interne totale du gaz ne varie pas 
au cours de la detente, AU = 0. On constate experimentalement qu’en bonne approximation, 
la temperature finale est la meme que la temperature initiale, soit AT ~ 0. Plus le gaz est 
dilue, plus ce resultat est verifie avec precision, ce qui montre qu’a la limite pour un gaz parfait, 
AT = 0 rigoureusement. On en deduit un resultat que nous avions anticipe a partir de l’approche 
microscopique, a savoir que la densite d’energie interne du gaz parfait ne depend que de la 
temperature, 



U GP = u(T ) x volume = c v (T) x volume xT + const. 

' V ' 

Cv 



(2.32) 



Pour un gaz reel, il y a refroidissement au cours de la detente de Joule, et on a une forme plus 
generale de l’energie interne, 

^gaz reel = u{T,p)x volume. 

Une autre detente celebre est la detente de Joule-Kelvin, detente a travers un milieu poreux. 
Cette fois elle est congue pour que la quantite U + pV ne varie pas entre l’etat initial et l’etat 
final. Dans l’etat initial, le gaz est dans un compartiment adiabatique, il occupe un volume V 1 
sous la pression p l . De l’exterieur on exerce une pression p 2 qui amene le gaz a travers une paroi 
permeable a un volume V 2 dans un second compartiment (s’il s’agit d’une detente, p 2 < pj. 
Il faut done fournir au systeme un travail —p { (0 — UJ — p 2 {V 2 ~ 0) = P\ — p 2 V 2 pour que le 
volume V 1 de gaz passe a travers la paroi sous la pression p 1 et vienne occuper le volume V 2 sous 
la pression p 2 . La variation d’energie interne vaut 

A U = U 2 -U 1 = Pl V 1 -p 2 V 2 . 

Encore une fois, on constate experimentalement que la temperature reste constante dans le cas 
des gaz parfaits. La quantite U + pV ne depend done que de T pour un gaz parfait. Pour un gaz 
reel on observerait un refroidissement au cours de la detente. 
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3.3. Enthalpie 

L’experience precedente suggere l’introduction d’une nouvelle quantite, V enthalpie, definie par 



H = U + pV, 

dH = dU + pdV + Vdp (2.33) 

= 6Q + Vdp. 

La detente de Joule-Kelvin suggere que pour un gaz parfait, d H = C p dT + (h + V) dp = C p dT 
(on retrouve le fait que h = — V pour le gaz parfait), soit (34) 

H g p = h(T) x volume = c p (T ) x volume xT + const, (2.34) 

' V ' 

c p 



alors que pour un gaz reel on aurait 

^gaz reel = h ( T ;P) X volume. 

On veillera a ne pas confondre le coefficient calorimetrique h avec la densite d’enthalpie h(T) 
ou h(T,p ) ci-dessus. Pour eviter toute confusion, on n’emploiera la densite d’enthalpie que tres 
rarement dans la suite de ce cours. 

3.4. Transformation adiabatique 

Une transformation adiabatique est une transformation qui s’effectue sans aucun echange de 
chaleur avec le milieu exterieur. Techniquement, une transformation rapide est generalement 
assimilable a une transformation adiabatique car les echanges de chaleur sont relativement lents 
et dans le cas d’un gaz, l’equilibre mecanique est atteint beaucoup plus rapidement que l’equilibre 
thermique. Une transformation adiabatique est done rapide a l’echelle des temps de relaxation 
thermiques, mais lente devant les temps de relaxation mecaniques. Par definition, 



SQ = 0 
d U = - P dV 
dH = V dp. 

Dans un diagramme de Clapeyron (V.p) (36) on peut determiner l’equation d’une transformation 
adiabatique quasi-statique reversible en utilisant par exemple les deux dernieres relations ci- 
dessus, 



dU = -pdV = C v d T 
dH = V dp = C p dT 

soit en faisant le rapport, 

Vdp dV dp 

ut 7 = 7. ou 7 -T7- + — =0 

pdV V p 

que l’on integre (d(ylnU + lnp) = 0) en : 

Equation des adiabatiques : pV 1 = const. 



(2.35) 



^ 34 ^ On retrouve dans ce cas precis la relation plus generale C p = (■f^) 
(35) Conventionnellement on place V en abscisse et p en ordonnee. 
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En utilisant l’equation d’etat on a deux autres formulations equivalentes selon les coordonnees 
choisies (les constantes sont evidemment differentes), 

TV 7-1 = const, — const. 



L’equation des adiabatiques permet d’evaluer par exemple le travail echange avec l’exterieur 
au cours de la transformation 1 — >■ 2, 



W 1-2 = ~ pdV 



= -pV 1 



= -pV 1 



i: 

r 



yi 



v.y^ - v l i ~ 7 



1-7 
= P2 V 2~Pl V l 

7-1 

Cette valeur doit egalement correspondre a la variation d’energie interne, 
A U = U 2 -U 1 = C v (T 2 - TJ, 
ce que l’on verifie par = C v /nR. 



4 . Gaz reels 

Les gaz reels obeissent aux lois limite (loi de Boyle-Mariotte, loi de Joule-Gay-Lussac,. . . ) des 
gaz parfaits a faible pression, lorsque les interactions entre molecules sont negligeables. Quand 
cette approximation n’est plus justifiee, on modifie l’equation d’etat des gaz parfaits par un 
developpement limite appele le developpement du viriel (du a Clausius). II peut s’ecrire comme 
un developpement du produit pV en puissances de p ou bien en puissances de l/V pour retrouver 
aisement la limite du gaz parfait. Pour une mole (dans ce cas le volume molaire est note ?J inol ) on 
a par exemple 



PV mol = RT i l + A P P + B P P 2 + • • •) 
p» m oi = «T(1 + -A + i + ...). 

Gnol °mol 

Les coefficients du viriel dependent eventuellement de la temperature. Pour n moles, on utilise 
le fait que p et T sont des grandeurs intensives alors que V est extensive, on remplace done n mol 
par Vjn. 

D’autres equations d’etat ont ete proposees, notamment l’equation de van der Waals (36) , 
tres celebre, car elle decrit remarquablement les proprietes des gaz dans un large domaine de 
pressions. Dans cette equation, le volume est modifie en tenant compte du fait qu’un gaz n’est 
pas infiniment compressible et que dans la limite d’une pression infinie, il occuperait un volume 
fini b. On remplace done u mol par u mol — b (b est appele le covolume (molaire)). De meme la 

t36) J.D. van der Waals, The continuity of gaseous and liquid states, These Leiden 1873, A.W. Sijthoff Leiden. 
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pression est modifiee pour tenir cornpte des interactions moleculaires a grande distance (partie 
attractive des interactions dites de van der Waals) ce qui conduit a remplacer p par p + o..fif n(A . 
On a done pour une mole de gaz de van der Waals, 

(p + ■£-) (Voi - b ) = R T - 

\ Unol / 

Pour n moles on obtient 

(p +^(V- nb ) = nRT 

(p+^) ( V-B) = nRT . 

5. Exercices 



Exercice 2.1 : Detente 

Un cylindre isole thermiquement et ferme a ses deux extremites est divise en deux parties par un 
piston sans frottement et bon conducteur de la chaleur. Initialement, le piston est maintenu au 
milieu du cylindre. Une partie contient un litre de gaz parfait a 300 K et 2 atm, l’autre un litre 
de gaz parfait a 300 K et 1 atm. On abandonne le piston (suppose parfait). Determiner l’etat 
final du systeme. On supposera la transformation isotlierme. 

Exercice 2.2 : Detente monotherme d’un gaz parfait 

Calculer le travail fourni par la detente d’une mole de gaz parfait, initialement a la pression p l . 
jusqu’a une pression finale p 2 . On fera le calcul dans les trois cas suivants : 

• la detente est quasi-statique, 

• la pression externe passe subitement de p 1 a p 2 . 

• la pression externe passe brutalement de p 1 a 2 p 2 , on laisse ensuite l’equilibre s’etablir 
puis on detend brutalement le gaz de 2 p 2 a p 2 . (A.N. : p 1 — 10 atm, p 2 = 3 atm). Comparer les 
trois resultats, conclusion. 

Exercice 2.3 : Transformations reversible et irreversible 

Un corps de pompe cylindrique et horizontal, a parois diatliermes, est ferme par un piston de 
masse negligeable coulissant sans frottement. A l’exterieur du cylindre la temperature est T 0 et 
la pression p 0 . A l’interieur se trouve une certaine quantite de gaz sous pression p i > p 0 occupant 

le volume V i du cylindre. Le systeme est maintenu en equilibre au rnoyen d’un force F appliquee 
sur le piston et perpendiculaire a celui-ci. 

• On supprime brusquement la force F et on attend que le gaz soit dans un etat d’equilibre. 
Quel est alors le volume Vj du gaz ? Calculer le travail echange par le gaz avec le milieu exterieur 
au cours de cette transformation sachant que l’equation d’etat d’une mole de gaz est : 

p{V - b) = RT 

• Comment pourrait-on detendre reversiblement le gaz de l’etat d’equilibre initial a l’etat 
d’equilibre final precedent ? Quel serait alors le travail echange entre le gaz et le milieu exterieur ? 

• Que se passe-t-il lorsque la pression p- est tres voisine de la pression exterieure p 0 ? 
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Exercice 2.4 : Coefficients thermo elastiques 

• Pour un fluide obeissant a une equation d’etat f(p. V.T) 
suivantes : 



dp 

dV 



T 




0, montrer les relations 




• Etablir pour un fluide quelconque dont les coordonnees thermodynamiques sont (p. V. T) 
une relation liant : 

- le coefficient a de variation isobare de V en fonction de T, 

- le coefficient /3 de variation isochore de p en fonction de T, 

- le module de compressibility isotlierme Xt- 

• Montrer que pour tout fluide on a : 

(da \ ( dx T \ 

\dp ) T \ dT ) p 

• Calculer les coefficients thermoelastiques a, (i et Xt dans le cas d’un gaz parfait. 



Exercice 2.5 : Equation d’etat de I’azote 

A une pression inferieure a 40 atmospheres, l’azote obeit a -A- = ^1 + et 

En deduire l’equation d’etat. 






Exercice 2.6 : Equation d’etat d’un gaz reel 

L’experience montre que, pour un gaz reel, les coefficients de dilatation et de compressibility 
isotherme varient comme a = ^ et Xt = ^ + y avec a constant. Determiner l’equation d’etat 
de ce gaz. 

Exercice 2.7 : Equation d’etat d’un gaz 

Des mesures experimentales ont montre que les coefficients de dilatation isobare et de 
compressibility isotherme de n moles de gaz peuvent s’exprimer sous la forme : 

R ... RT 
a ~ RT + bp 6t Xt ~ p{RT + bp) 

Verifier si les expressions de ces coefficients sont compatibles puis determiner l’equation d’etat 
de ce gaz. 

Exercice 2.8 : Com,portement de I’eau au voisinage de 4°C 

Des mesures des coefficients de dilatation isobare et de compressibility isotherme effectuees sur 
l’eau entre 0°C et 10°C et pour des pressions inferieures a 20 atm ont donne les resultats suivants : 

a = 2a(T — T 0 ) + b(P — P 0 ) 

Xt( R 0 t R ) = Xo = 5-10 10 Pa 

On donne : a = 8, 25. 10 -6 K -2 , 5 = 0, 07.10 -11 Pa -1 K -1 , T 0 = 4°C et P 0 = 1 atm. 

• Determiner la variation de \t avec temperature. 

• Determiner l’equation d’etat de l’eau sachant que pour T 0 = 4°C et P 0 = 1 atm on a 
Vq = 1 cm 3 par gramme de substance. 

• Simplifier l’equation d’etat en tenant compte des donnees numeriques. 

• Montrer qu’a une pression constante, le volume massique passe par un minimum pour une 
certaine temperature a determiner. 
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Exercice 2.9 : Compression quasi- statique isotherme 

Comparer le travail qu’il faut fournir pour comprimer de fagon quasi-statique a temperature 
constante (T = 300 K) de 1 a 100 atm 

• une mole de gaz parfait 

• une mole de liquide de volume 0, 02 1 dont le coefficient de compressibilite isotherme est 
X T = 5 • 10 -6 atm -1 . 

Un solide passe d’un etat A(p f) . T 0 ) a un etat C(2p 0 , 3 T 0 ) 

• au moyen d’une transformation ABC en passant par un etat B(p 0 , 3T 0 ) 

• au moyen d’une transformation caracterisee par p = p (j 3- a(T — T 0 ). 

Ces deux transformations sont quasi-statiques. Calculer le travail W AC en fonction de a et 
Xt supposes constants dans les deux cas. 

Exercice 2.10 : Comportement thermodynamique d’un fil d’acier 

Un fil d’acier de longueur L 0 = 1 m et de diametre d = 1 mm est suspendu verticalement a une 
potence. L’ensemble est place dans un thermostat ou la temperature est de 300 K. La tension du 
fil est accrue de 0 a 1000 N 

• de fagon quasi-statique 

• brutalement. 

Calculer dans les deux cas le travail echange entre le systeme et le milieu exterieur. On donne 
le module d’Young : Y = 2 • 10 11 N/nr 2 . 

Exercice 2.11 : Equation d’etat d’un fil elastique 

Determiner l’equation d’etat d’un fil elastique (dont les coordonnees thermodynamiques sont : la 
longueur du fil L. la temperature T et la force de tension exercee sur le fil F) dans un domaine ou 
le coefficient de dilatation A et le module d’elasticite (module d’Young) Y peuvent etre consideres 
comme constants. 



A 



1 

L 




Y 



L 

s 




T 



ou s est la section du fil. 



Exercice 2.12 : Coefficients calorimetriques 

1) Exprimer les coefficients calorimetriques l, h, (j, e t A en fonction des capacites calorifiques 

molaires C p et C v et des derivees partielles : et ■ 

2 ) Calculer, dans le cas du gaz parfait I, h, p et A en fonction des parametres p et V et du 

(J 

rapport 7 = sachant que C p — C v = R. 

3) E11 deduire la relation entre p et V au cours d’une transformation adiabatique quasi- 
statique du gaz 

• si 7 est independant de la temperature (7 = 7 0 ) 

• si 7 est une fonction lineaire de la temperature (7 = gT + 7 0 ). 

4) Un recipient, ferme par un piston mobile, renferme 2 g d’helium (considere comme un 
gaz parfait monoatomique) dans les conditions (p l , V 1 ) . On opere une compression adiabatique 
de fagon quasi-statique qui amene le gaz dans les conditions (p 2 ■ U 2 ) . On donne p l = 1 atm, 
V l = 10 1. p 2 = 3 atm. Determiner le volume final V 2 et le travail regu par le gaz. En deduire 
l’elevation de temperature du gaz. 

5) Par quelle expression doit-on remplacer pV 1 = const pour une transformation adiabatique 
quasi-statique d’un gaz qui obeit a l’equation d’etat de Van der Waals et dont la chaleur specifique 
C v ne depend pas de la temperature ? On donne l = p + yr- 

Exercice 2.13 : Cycle de Lenoir 

L’etat initial d’une mole de gaz parfait est caracterise par p () = 2 atm, V 0 = 14 1. On fait subir 
successivement a ce gaz : 

• une detente isobare qui double son volume 
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• une compression isotherme qui le ramene a son volume initial 

• un refroidissement isochore qui le ramene a l’etat initial (p 0 , V 0 ). 

a) A quelle temperature s’effectue la compression isotherme ? En deduire la pression 
maximale atteinte. Representer le cycle de transformations que l’on suppose quasi-statiques dans 
le diagramme de Clapeyron (p. V). 

b) Calculer le travail et la quantite de chaleur echanges par le systeme au cours du cycle. 

Exercice 2.14 : Transformations adiabatique, isotherme, isochore et isobare 

Un gaz parfait subit une transformation d’equation pV K = A (ou A et K sont des constantes). 

Montrer que la quantite de chaleur echangee est de la forme : 

Q = nCAT 

• Exprimer C en fonction de C v , K et 7 . 

• Envisager les cas particuliers if = 7 , K = 0, K = 1, K — > 00 (on supposera que C v et 
C p sont sensiblement constants). 

Exercice 2.15 : Detente, variations d’energie interne 

Un piston adiabatique, mobile sans frottement, separe en deux compartiments A et D un cylindre 
a parois adiabatiques. Dans l’etat initial, A et B contiennent chacun une mole d’un meme gaz 
parfait dans le meme etat (p 0 ,V 0 ,T 0 ). On chauffe le compartiment A a l’aide d’une resistance 
electrique de fagon reversible jusqu’a ce que p A = 3p 0 . 

1) Calculer p B , V B , T B , V A et T A . 

2) Determiner A U A , AU B et Q (chaleur fournie par la resistance). 

3) Tracer le diagramme de Clapeyron pour les deux transformations. 

Exercice 2.16 : Bilan d’energie interne 

On considere un recipient vide de volume U, =2 1, ferme par des parois adiabatiques. On perce 
un trou, de fagon que l’air ambiant considere comme un gaz parfait (T 0 = 300 K, p 0 = 1 atm) 
y penetre. Soit T\ la temperature de l’air du recipient au moment ou sa pression est egale a la 
pression exterieure p 0 . 

• Calculer T 1 . 

• Calculer la variation d’energie interne de l’air qui a penetre dans le recipient. 
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Entropie et deuxieme principe 
de la thermodynamique 



1. Interpretation microscopique, reversibilite, irreversibilite 



1.1. Energie interne, travail et chaleur 

Bien qu’il n’existe pas actuellement de theorie microscopique de la chaleur ou des frottements 
par exemple, nous allons essayer d’illustrer ici en quoi consistent des echanges de travail ou de 
chaleur dans un cas simple. 

A l’echelle microscopique on utilise la mecanique quantique pour la description dynamique 
d’un systeme. Un systeme physique est en dernier ressort constitue de niveaux d’energie s J avec 
des populations rij, par exemple les etats electroniques d’un atome ou d’un solide sur lesquels 
sont places des electrons. Rappelons que le nombre total N = JU rij est absolument considerable. 
L’energie totale du systeme (son energie interne) est donnee par 

P = (3- 1 ) 

j 

Une transformation infinitesimale du systeme s’accompagnant d’echanges d’energie avec 
l’exterieur peut resulter d’un deplacement des niveaux et/ou de variations de leurs populations. 
On a done 



dU = '±2 n j d£ j + J2 £ j dn j- 

j j 

Le premier terme represente un echange de travail. L ’application d’un champ magnetique a un 
atome par exemple modifie les niveaux d’energie des etats electroniques par un terme de la forme 
s • B (effet Zeeman) du au couplage entre le moment magnetique electronique, proportionnel a 
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son spin, et le champ magnetique exterieur. Le second terme s’interprete de meme comme un 
echange de chaleur avec renvironnement, 



dU =Y n 3 d£ 3+Y £ 3 dn 3 



6W 



6Q 



(3.2) 



1.2. Populations des niveaux a l’equilibre 

Considerons le systeme precedent, constitue de k niveaux d’energie, 1 , 2, . .. k , d’energies e ls 
e 2 , . . . e k et de populations n L , n 2 , . . . n k . Le nombre total de “particules” (chaque etat dans ce 
contexte est peuple par des “particules”) et l’energie totale valent 



k 

3 = 1 
k 



^ = E 

j=i 






Considerons le nombre total de particules fixe et l’energie imposee par un contact avec un 
thermostat a temperature donnee. Pour atteindre ces valeurs de N et de U, il y a 

N\ 



realisations microscopiques possibles, en supposant indiscernables les particules. On ne distingue 
pas entre elles les particules d’un meme niveau d’energie. La distribution la plus probable (le 
macroetat) est celle pour laquelle w prend une valeur maximale, die = 0 ou encore dlnie = 0, 
en tenant compte des contraintes que le nombre total de particules soit fixe, d N = 0 et que les 
niveaux d’energie soient fixes, de y = 0, de meme que l’energie totale, dU = 0, 



(3.3) 



E dn J = 0 

3 

Y, £ j dn j = °- 



On exprime 



dlnra = — ^ dln(n J !) = 0, 

3 

soit, avec dln(n!) = d(nlnn — n) = lnndn (on utilise la formule de Stirling), 



E 



In rij d n ■ = 0. 



Pour assurer que cette derniere relation soit satisfaite avec les deux contraintes precedentes, 
on introduit deux multiplicateurs de Lagrange a et (3 pour former une combinaison lineaire 
identiquement nulle, 



0 = Y lun 3 dn :> +a Y dn J +l3 Y e 3 dn r 



3 



3 



3 



(3.4) 
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On en deduit In n 3 = — a— /3e ■, soit rij = const xe ^ £j . La constante est imposee par la contrainte 
de normation N = Yhj n 3 ■ soit const ■ e~ /3£j = const x Z = N, ou encore const = NZ~ l 

rij = NZ-'e-^t, 

Z = fonction de partition = ^ e ~^ £j . 

j 

Cette distribution la plus probable est celle qui est observee a l’equilibre dans la limite 
thermodynamique, c’est la distribution de Maxwell-Boltzmann (37) . 

II reste a identifier le second multiplicateur de Lagrange, /3. On peut pour cela exprimer 
l’energie totale 



u = Y.Vi = NZ ~ l Y. 









= NZ 



-l 



f W 



Le systeme le plus simple dont on connaisse l’energie totale est le gaz parfait monoatomique, 
U = 7 jNk B T . Dans ce cas, les interactions entre molecules etant negligees, les valeurs de l’energie 

sont simplement donnees par le terme cinetique e = et la fonction de partition est donnee 
par des integrates gaussiennes (39) , 



/ OO POO POO 

dpi dpi dp z e~PM 2 ' 2m 

■OO J —OO J — OO 



V (2mir/ (3) 3 / 2 . 



On en deduit l’energie interne 



u = ~ N l^' 3 ~ m=N W 



soit par identification, 



P = 



1 



(3.7) 



(37) Si les valeurs de l’energie ne sont pas discretes, mais peuvent prendre des valeurs continues, par exemple 
e(p, r) = + V(r), la fonction de partition est donnee par une integrate sur toutes les composantes ^ 37) de r et 

de p, 



d 3 r e ~^ £ ( p,r ) 



= J Ap x J d Py J dp Z J Ax J Ay J 



dz e -/3|p| 2 /2™ e -/3V(r)^ 



(3.6) 



(39) On rappelle que f + °° e Pp1/ 2m Ap x = (2nm/P) 1 ^ 2 . 
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1.3. Fonction entropie 

Nous sommes maintenant en mesure de definir une nouvelle fonction d’etat, l’entropie, introduite 
par Clausius et qui est appelee a jouer un role central en thermodynamique. Revenons a 
l’expression de la chaleur echangee au cours d’un processus infinitesimal qui voit varier les 
populations des niveaux d’energie accessibles, ainsi que les valeurs de ces niveaux d’energie, 

6 Q = J2 £ j dn j 

j 

= dU-^UjdSj. 
j 

On le sait, cette quantite n’est pas une fonction d’etat. On peut en revanche former la quantite 



/35Q = d(/3U) - d(%) 

j 

ou le deuxieme terme s ’arrange comme 

-Y t n j d(Pe j ) = -NZ- 1 '£e-P‘* d(p £j ) 

j j 

= NZ~ l dZ 

ce qui conduit a une differentielle exacte 
/38Q = d{!3U)+NZ- l dZ 

(3.8) 

= d(pU + N\aZ). 

On peut done definir pour un etat d’equilibre une nouvelle fonction d’etat, l’entropie S, dont la 
differentielle s’exprime, pour une transformation infinitesimale, par (40) 

dS = ^8Q = d{U/T + Nk B \nZ). (3.9) 

On dit que 1 /T est le facteur integrant qui permet de definir une differentielle exacte a partir de 
8Q. 



1.4. Revesibilite et irreversibilite, premiere approche 

Le cas considere precedemment concernait une transformation quasi- statique infinitesim,ale. 
Infinitesimale , car on a suppose que les modifications par rapport a l’etat d’equilibre initial 
etaient “elementaires” (utilisation des differentielles) et quasi- statique, puisque l’etat infiniment 
voisin est aussi etat d’equilibre. La transformation precedente est de plus reversible , e’est-a- 
dire qu’on peut effectuer la transformation inverse en modifiant les parametres externes pour 
revenir a l’etat initial. Dans l’exemple de l’effet Zeeman ou l’on a applique un champ magnetique 
infinitesimal dB qui a modifie les positions des niveaux d’energie, on peut le supprimer pour 
revenir a la situation de depart. Cette reversibilite n’est pas systematique, notamment dans le 
cas de transformations brutales (ou rapides devant les temps de relaxation du probleme). 

En mecanique quantique, si un systeme est dans un etat initial \i ) . sous l’effet d’une 
perturbation externe il peut evoluer de maniere generale vers un etat final |/) avec une probabilite 
P fi = | (/ | fi>{t)) | 2 que la mecanique quantique permet de calculer. Cette probabilite obeit a 

^ 40) On absorbe la constante de Boltzmann en posant dS = UbPSQ- 
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une contrainte de normation YlfPfi = 1 - Si l’on “inverse” la perturbation, le systeme pourra 
eventuellement revenir a l’etat | i), mais avec une probability P^ = Pj t < 1 , ce qui signifie que 
la transformation n’est pas reversible. Les causes d Hrreversibilite sont nombreuses. Pour qu’une 
transformation soit reversible, il faut deja qu’elle soit quasi-statique pour qu’on puisse a tout 
instant definir la transformation infinitesimale opposee. Elle doit done etre suffisamment lente 
pour que l’equilibre puisse s’etablir a tout instant. En general, l’equilibre mecanique s’etablit 
plus rapidement que l’equilibre thermique (les echanges thermiques etant lents, on considere en 
general qu’une transformation rapide est adiabatique). Une transformation quasi-statique finie 
est done caracterisee par une echelle de temps grande devant les temps de relaxation thermiques. 
Ces conditions etant supposees satisfaites, il se peut qu’il y ait des frottements. Les frottements 
s’accompagnent toujours de dissipation de chaleur (le travail des forces de frottement est negatif), 
mais un frottement visqueux, f = — av, n’est pas necessairement source d’irreversibilite, puisque 
dans la limite d’une transformation infiniment lente, le frottement tend vers une meme limite 
nulle pour une transformation infinitesimale et sa transformation inverse. Ce n’est pas le cas d’un 
frottement solide, f = — av/|v|, pour lequel les deux limites sont distinctes (±a) et ne permettent 
done pas d’inverser la transformation (41) . Nous reviendrons sur cette question un peu plus tard. 

D’autres plienomenes bien plus evidents sont sources d’irreversibilite. L’experience nous 
rnontre que s’il y a des echanges de chaleur entre corps chauds et froids, des echanges de matiere 
entre des zones denses et des zones diluees, ceux-ci se produisent toujours spontanement dans le 
meme sens et sont done irreversibles. 



2. Le second principe 

Nous avons defini l’entropie pour une transformation infinitesimale reversible, 

d S = ^7 reversible. (3.10) 



Le second principe repond a la question difficile du sens de revolution des systemes complexes 
dans la nature. C’est la signification meme de mot entropie introduit par Clausius (ce mot vient 
de trope pour direction et est construit de maniere similaire au mot energie). Le second principe 
de la thermodynamique stipule que pour une transformation quelconque 



S 2 



S 1 = AS> 




(3.11) 



L’entropie etant par ailleurs une fonction d’etat, sa variation entre les etats d’equilibre 1 et 2 est 
independante du chemin suivi entre ces etats et notamment, dans le cas d’un chemin reversible 
entre ces deux memes etats, on a 



5 2 -5 1 = A5 r4v . = jt 2 ^. (3.12) 

ou le symbole ijl signifie que l’integration est effectuee le long d’un chemin reversible. 

Cet enonce est en accord avec l’interpretation microscopique precedente et avec l’analyse du 
premier chapitre. Nous avons en effet rnontre qu’un systeme ferme quelconque a naturellement 
tendance a evoluer vers un etat d’equilibre, identifie comme etant un etat extraordinairement 
probable etant donne qu’un jeu de contraintes a ete fixe. Par exemple un gaz initialement 
contraint dans l’un des compartiments d’une enceinte est a l’equilibre. Lorsque l’on supprime 
soudain la paroi qui le separe du reste de l’enceinte vide, il n’est plus en situation d’equilibre 



^ 41) En tout cas, en presence de frottement solide, la transformation infinitesimale et sa transformation inverse 
s’accompagnent toutes deux de dissipation de chaleur 




38 



Chapitre 3 



pour ce nouveau jeu de contraintes externes, a savoir que le nornbre de particules total n’a 
pas change, mais le volume accessible est plus grand. Le gaz evoluera alors spontanement vers 
un macroetat qui realise l’homogeneisation de densite et un tel macroetat a une probability 
d’occurence extraordinairement grande par rapport a tout autre macroetat inliomogene, puisqu’il 
peut etre realise par la tres grande majority des microetats. Cette evolution est regie par le 
second principe, equivalent au principe de I’accroissement de I’entropie. L’evolution naturelle 
d’un systeme se fait dans un sens tel que l’entropie ne puisse que croitre. Pour satisfaire ces 
deux approches, il doit done y avoir une relation entre l’entropie et le nornbre de microetats w 
(encore appele degenerescence ou poids statistique du macroetat). Par ailleurs, le poids w est 
une quantite qui croit exponentiellement avec la taille du systeme, puisque si deux sous-systemes 
out des degenerescences w , et w 2 , la degenerescence du systeme complet vaut 

w = w 1 w 2 . 

Pour former une quantity extensive satisfaisant a 

S = S 1 + S. 2 

il faut done imaginer une relation entre S et In w. On a en effet 



In uj = N In N — N — ^ rij In rij + ^ rij 
j j 

= NlnN - {\n{N Z~ l ) - 

j 

=NlnN- N Z~ l In (NZ- 1 ) ^ e _/3 ^ + NZ~ l ^ /^e - ^ 




= NlnZ + fdU 

On voit que le relation cherchee est simplement 



S = k B lnu;. 



(3.13) 



3. Applications du second principe 



3.1. Retour sur les coefficients calorimetriques 

Les coefficients calorimetriques s’expriment a partir de l’entropie. En effet, pour une 
transformation infinitesimale reversible, 

dS = ±6Q r 

= ^fdT+LdV 

par exemple entraine d’une part les definitions 




(3.14) 
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et d’autre part, en utilisant le fait que dS' est une differentielle exacte, l’egalite de Schwarz donne 
la contrainte 



±f£v) = ±fi) 
dV \ T J T dT \T) V 

soit encore en developpant les derivees, 



1 ( dC v\ _ 1 ( dl \ 1 
T V dV ) T ~ T \dTJ v T 2 ‘ 

La meme analyse pour l’energie interne conduit aux expressions 

dU = SQ n -pdV 

= CydT+{l-p) dV 

(dCy\ = f d(l-p) \ = _ fdp\ 

\dVj T V 9T jy \dTjy \dTjy 

En combinant les deux expressions impliquant I, les derivees de C v dispar aissent et il vient 



(3 ' 15) 

Cette expression donne l des lors que l’on connait l’equation d’etat. Appliquee au gaz parfait 
elle redonne le resultat deja connu l = p. Pour le gaz de van der Waals par exemple on obtient 
facilement l = nRT /(V — b) = p + a/V 2 . En reintroduisant cette expression dans la derivee de 
C v . on obtient aussi 



dCy 

dV 



T 



= T 




(3.16) 



Nous introduirons au chapitre suivant de nouvelles fonctions d’etat permettant d’autres 
calculs analogues avec les autres coefficients. 

3.2. Gaz parfait 



3.2.1. A partir de la fonction de partition 

L’approche microscopique nous a conduit aux expressions en fonction de la fonction de partition 



U = -N 



din Z 

dp 



S = pk B U + Nk B In Z 



= Nk B 



(\nZ -p 



dlnZ\ 

~dP~)' 



Dans le cas du gaz parfait monoatomique, on a de plus 
U = *-Nk B T, 

Z = ( 2mir/Pf /2 V , , 
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on a done en effectuant le calcul de S, 

S(T, V) = Nk B QlnT + lnl/j + const. (3.17) 

On prend souvent un etat de reference (T 0 , V 0 ) tel que 

S(T, V) = Nk B Q In L + In + S (T 0 , V 0 ). (3.18) 



Tableau 3.1 Approche microscopique (canonique). 



Denomination 


Definition 


Cas du gaz parfait 


Fonction de partition 


z = y~v^ 


Z = (2m-K / P) 3 / 2 V 




j 

din Z 


3 


Energie interne 


u ~ N op 


U = -Nk B T 


Entropie 


S = Nk B ( In Z — f3 ~ 7 T 7 j~ 


) S = Nk B ( — InT + in V) + const 




V dp 


J V 2 / 



3.2.2. Approche macroscopique 

On peut calculer les coefficients calorimetriques a l’aide de l’equation d’etat, par exemple l = p, 
et utiliser le fait que pour le gaz parfait monoatomique C v = | nR pour ecrire 



d S = § nR + — dV. 
2 T T 



On transforme le deuxieme terme en nR.4^~ pour obtenir une differentielle excate 



ir , 3 dT „dF 
d S = - nR— + nR— 



qui donne l’expression precedente par integration, 

3 

S(T. V ) = -nRhiT + nR In V + const. 



(3.19) 



3.3. Cycles 

Le developpement de la thermodynamique est intimement lie a celui des moteurs (Carnot) 
constitues d’une repetition d’un grand nombre de cycles subis par un gaz. L’application des 
deux premiers principes permet de decrire l’essentiel des proprietes interessantes des cycles en 
thermodynamique. 

Pour l’obtention d’un cycle moteur, on se place dans la perspective d’un fluide qui subit une 
multitude de transformations cycliques dont le bilan resulte en une production nette de travail 
pour l’environnement, W < 0, en ayant echange avec deux sources par exemple des quantites de 
chaleur Q c > 0 regue depuis une source chaude et Qj <0 cedee a une source froide (42) . Au 



^ 42) L’application du premier principe aux transformations cycliques permet de montrer par exemple qu’il est 
impossible de construire un appareil qui au cours d’un cycle aurait pour seul effet de transferer de la chaleur 
d’un corps froid a un corps chaud (Clausius) ou encore qu’il est impossible de construire un appareil qui aurait 
pour effet d’extraire de la chaleur d’un reservoir pour la transformer integralement en travail (Kelvin). Pour 
l’obtention d’un cycle moteur il faut done au moins deux sources de chaleur. 
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cours du cycle les variations d’energie interne et d’entropie pour le fluide sont nulles, puisque ce 
sont des fonctions d’etat, 



AU = 0 = W + Q c + Q f 
AS — 0. 

Si le cycle est de plus reversible, 

0 = AS = (j) reversible, 
et s’il est irreversible, 

<5Qlrr 



0 = AS> 



irreversible. 



On ecrit souvent la propriety generale (l’egalite se rapportant au cas reversible), 

/^o. 



(3.20) 



(3.21) 



(3.22) 



(3.23) 



Considerons a titre d’exemple le cas d’un cycle reversible de Carnot, constitue de deux 
transformations adiabatiques et de deux transformations isotliermes. On definit le rendement, 



W 

v ~ ~~Q~c 



(3.24) 



ou le signe — tient compte de ce que W < 0 pour un cycle moteur qui fournit du travail a 
l’exterieur et Q c > 0 represente le cout energetique pour renvironnement (l’utilisateur). En 
utilisant —W = Q c — \Qf\ 1 on obtient 



V = 



_ |Q/| _ Q/ 

Q c Qc 



Par definition, il n’y a aucun echange de chaleur pendant les adiabatiques. Sur les isothermes, la 
temperature est constante et est egale a celle de la source de chaleur, done 



AS = 0 = 



SQc 

c T c 



+ 



$Qf 

f T i 



-kfe Qc+ f;fy Qf - 

= ^ + 2 i 

T t 

On en deduit le rendement maximal d’un cycle reversible fonctionnant entre deux sources de 
chaleur de temperatures donnees, 



rj = 1 — 



-f 



Toute irreversibilite produirait une dissipation de chaleur, perdue pour une eventuelle utilisation 
sous forme de travail. 
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3.4. Entropie d’Univers et reversibilite 

En combinant le premier principe et la definition de l’entropie pour une transformation 
infinitesimale reversible, 8Q R = T dS, on obtient l’expression tres importante (ici ecrite avec 
l’expression du travail mecanique) 

dU = TdS -pdV (3.25) 

mais qui prend la forme plus generale dU = T dS' + 8W . La notation <5Q R fait reference au fait 
que l’echange de chaleur est evalue pour une transformation reversible. 

Pour une transformation irreversible (entre les memes etats d’equilibre initial et final), on 
a dS 1 > y ou encore 8Q < T dS et dans les deux cas, dS' est identique, puisqu’il s’agit d’une 
fonction d’etat (43) . On ecrit souvent la variation d’entropie pour une transformation quelconque 
sous la forme 



dS 




irreversible 



(3.26) 



ou 8a est appelee creation d’entropie ou source d’entropie et permet de satisfaire au principe 
d’accroissement d’entropie. Ce n’est pas une differentielle exacte, puisque 8Q n’en est pas une 
non plus. La cretaion d’entropie est nulle dans le cas reversible. 

L’egalite dU = TdS — pdV etablie pour une transformation infinitesimale reversible peut 
etre generalisee aux transformations irreversibles, puisque U (et toutes les autres grandeurs qui 
y figurent) est une fonction d’etat. On peut done exprimer le premier principe sous la forme 

dU = TdS — pdV cas general (3.27) 

pour une transformation infinitesimale arbitraire entre deux etats d’equilibre. 

Cela conduit a une remarque concernant le travail echange avec l’exterieur lors d’une 
transformation irreversible. Dans ce cas, l’egalite ci-dessus est valable, de meme que l’expression 
generale d U = 8Q lrr + 8W lxx avec 8W hx = — p ext dV. On peut done ecrire 



dU = 8Q lrr + 8W ln 

= T(dS-8a)-p ext dV 
= T(dS — 8a) — pdV + T8a 
= TdS-pdV. 



On constate que la difference entre pression externe et pression interne qui regne dans le fluide 
peut etre vue comme une contribution de la production d’entropie due a l’irreversibilite. Cela 
amene a se poser la question de l’existence de transformations quasi-statiques (done infiniment 
lentes, tout au moins a l’eclielle des temps de relaxation du systeme) et irreversibles. Supposons 
le cas classique du recipient ferme par un piston qu’on met en mouvement infiniment lentement 
pour comprimer un gaz. S’il n’y a aucun frottement, la transformation est reversible. S’il y a des 
frottements visqueux, elle l’est aussi lorsqu’elle est quasi-statique, car les forces de frottement 
sont proportionnelles a la vitesse et a la limite d’une transformation a vitesse nulle il n’y a 
plus de frottement pour dissiper de la chaleur. En revanche, dans le cas de frottements solides 
(e’est-a-dire une force constante opposee au mouvement qui apparait des la mise en mouvement, 
meme a la limite infinitesimale) , la force de frottement integree sur toutes les surfaces de contact 
piston cylindre produit une pression equivalente F / s qui vient s’additionner a la pression interne 
pour equilibrer la pression externe, p ext = p + F/s. On peut encore exprimer la variation de 
volume consecutive au deplacement dx du piston de section s, dV = — .s dx. soit en remplagant 



^ 43) La transformation irreversible consideree ici est bien entendu supposee avoir lieu entre les memes points 
extremes que la transformation reversible precedente. 
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dans — p ext dV = —pdV + T6o , on obtient la contribution du frottement solide a la production 
d’entropie, 



F dx = T6o 

qui n’est rien d’autre que le travail de la force de frottement, qui s’est dissipe sous forme de 
chaleur. Cette question rejoint le probleme du travail maximum utile ou exergie. II s’agit du 
travail maximum que l’on peut extraire d’un systeme subissant une transformation donnee. 
D’apres ce qui vient d’etre mentionne, il est clair que le travail maximum utile est obtenu lorsque 
la transformation consideree est reversible. 

II n’est pas facile en general de determiner la production d’entropie. Pour caracteriser 
l’eventuelle reversibilite d’une transformation, on introduit l’entropie d’Univers, S ir . L’Univers 
(qui en therm, odynamique se reduit en general a deux choses, le systeme et I’environnement) , etant 
assimile a un systems ferme en equilibre, en vertu du principe d’accroissement de I’entropie, ne 
peut evoluer entre des etats d‘ equilibre que dans un sens tel que son entropie augmented . En 
termes plus rigoureux, on devrait dire que la probabilite pour qu’il evolue vers un etat d’entropie 
maximale, etant donne un jeu de contraintes, est considerablement plus importante que toute 
autre evolution. Et comme on l’a deja souligne plusieurs fois dans ce cours, une probabilite qui 
domine considerablement en thermo dynamique est une probabilite virtuellement egale a 1. 

On distingue ainsi deux types de transformations, les transformations reversibles pour 
lesquelles 




Le premier terme represente la variation d’entropie de la source de chaleur, a temperature T s , 

qU i cede la quantite de chalem Q s = -Q = -fiQ aa systeme (elle est comptee aegativement 

car il faut prendre une convention recepteur pour la source pour evaluer son entropie). Le second 
terme est la variation d’entropie du systeme au cours de l’echange de chaleur. On constate que 
pour avoir AS V = 0, il est necessaire de pouvoir sortir ^ de la seconde integrale, ce qui signifie 
qu’un echange de chaleur au cours d’une transformation finie ne peut etre reversible que s’il est 
isotherme. 

Pour une transformation irreversible, 




La premiere integrale est evaluee en ecrivant que pour l’environnement, la variation d’entropie 
est la meme (puisque S est une fonction d’etat) que celle que l’on obtiendrait au cours d’une 
transformation reversible entre les deux memes etats d’equilibre. Pour evaluer le second terme, 

<44) On peut noter a ce propos un paradoxe apparent concernant l’Univers reel. Il est clair que l’Univers presente 
des structures organisees (galaxies, amas de galaxies, super-amas,. . . ) qui semblent en contradiction avec le 
principe d’accroissement de l’entropie qui conduirait a une evolution vers un etat homogene. En fait les modeles 
cosmologiques suggerent que l’Univers est soumis a des conditions aux limites qui dependent du temps. Il ne peut 
done pas etre en equilibre statique. 
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il faut aussi considerer une transformation reversible entre les deux mernes etats d’equilibre, 
par exemple si les temperatures des deux etats sont differentes, une infinite de transformations 
isothermes a temperatures infiniment voisines. Pour cette transformation, le calcul de variation 
d’entropie est possible et est egal a la quantite cherchee. 

On note que la variation d’entropie d’une partie de l'Univers peut tout de meme etre negative, 
mais l’entropie totale en revanche ne peut pas decroitre. Une consequence assez interessante 
concerne l’apparition de structures organisees dans un systeme. Pour un jeu de contraintes 
thermodynamiques donnees, un systeme isole ne peut voir son entropie que croitre, c’est-a-dire 
que le systeme tend vers une liomogeneisation, ou vers un certain “desordre”. S’il apparait des 
structures organisees (par exemple des galaxies, des systemes planetaires, voire de la vie !) cela 
ne peut s’accompagner pour cette partie du systeme que d’une diminution d’entropie. Pour 
satisfaire au second principe, cette partie du systeme doit done fournir a son environnement 
de l’energie, par exemple sous forme de rayonnement (et done de photons), ce qui a pour 
effet d’accroitre considerablement l’entropie de l’environnement. Ainsi, pour que des structures 
organisees apparaissent quelque part, il faut que cette region dispose d’energie d’une part pour 
creer ces structures, d’autre part pour rayonner vers l’exterieur. 



3.5. Introduction de l’enthalpie libre 

On vient de mettre en evidence une propriety tres importante qui permet de prevoir le sens de 
revolution spontanee d’un systeme en fonction des contraintes imposees. Le cas le plus frequent 
est celui on l’on impose une temperature fixee par un thermostat, T th , et une pression, p man , fixee 
par un manometre. La quantite de chaleur maximale que peut recevoir le systeme serait atteinte 
comme on l’a vu dans le cas d’une transformation isotherme reversible, c’est-a-dire 

Qmax = T^AS. 

De meme le travail maximum que le systeme peut recevoir de l’exterieur est donne par une 
transformation isobare reversible, 



W = -v AU. 

max uman 



On en deduit que pour une transformation arbitraire a pression et temperature imposees, on a 
toujours les inegalites suivantes 



Q < T th AS 
W < -p man AU 



qui entrainent done 



AU < T tl AS -p mw AV. 

Cette condition revient a exiger que lors d’une transformation a temperature et pression fixees, 
une certaine fonction ou potentiel, que l’on appelera l’enthalpie libre de Gibbs, 

G = U + pV - TS, 



verifie 



AG < 0. 



Cela signifie que le systeme evolue spontanement de sorte que G soit minimale. 
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4. Exercices 



Exercice 3.1 : Energie interne et entropie pour un gaz parfait, un gaz de Clausius et un gaz de 
Van der Waals 

Calculer la chaleur specifique G v , l’energie interne U(T. V) et l’entropie S(T. V) 

• pour une mole de gaz parfait 

• pour un mole de gaz de Van der Waals : 

( p +ljn)'-y- b )= RT 

• pour une mole de gaz de Clausius : 

(P+^)(V-b) = R T 

On utilisera la condition C v — > C 0 quand V — > oo. 

Exercice 3.2 : Detente de Joule pour des gaz reels 

1. Calculer la chaleur specifique C v et l’energie interne U(T. V) 

• pour une mole de gaz parfait 

• pour un mole de gaz de Van der Waals : 

(P+fl)(V-b) = RT 

• pour une mole de gaz de Clausius : 

(P+^)(V-b)=RT 

On utilisera la condition Cy — > C 0 quand V — > oo. 2. Evaluer la variation de temperature AT 
au cours d’une detente de Joule V, — i V 9 : on pose V, = KV, , A.N. K — 2, V, — 25 1, T = 300 K, 
C 0 = 295 mol^K" 1 , a = 100 m 3 . 

Exercice 3.3 : Etude therm, odynamqiue d’un gaz parfait 

On considere une succession de transformations reversibles appliquees a un gaz parfait. 

• On comprime de fagon isotherme (T 0 = 273 K) un gaz parfait diatomique (7 = 7/5) de la 
pression P 0 = 1 atm (point 0) a la pression P 1 = 20 atm (point 1). Le gaz est ensuite detendu 
adiabatiquement jusqu’a la pression P 2 = P 0 (point 2). Calculer la temperature finale T 2 apres 
cette double operation. 

Representer les deux transformations dans un diagramme de Clapeyron (P. V). 

• Pour une mole de gaz parfait, etablir l’expression de l’entropie en fonction des variables 
T et P. Retrouver a l’aide de cette expression de l’entropie la temperature T 2 atteinte apres la 
detente adiabatique. 

• On reitere les deux operations decrites a la premiere question en partant cette fois du 
point 2. Calculer la nouvelle temperature finale T 4 du gaz. 

Quel est l’interet de cette succession de transformations ? 

• Calculer en fonction de R. P 0 et P 1 la difference d’entropie S i — S 0 entre l’etat initial du 
gaz et l’etat obtenu apres la deuxieme double transformation. 

• Etablir les formules generales donnant T 2n et S 2n — S 0 obtenues apres n doubles 
transformations. 

Schematiser les trois premieres doubles operations sur un diagramme de Clapeyron. 
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Exercice 3.4 : Calculs de variations d’entropie 

Un gaz parfait decrit une transformation reversible de (i) a (f). 

Calculer et comparer les variations d’entropie du gaz pour trois parcours differents : 

• isochore suivie d’une isobare, 

• isotherme suivie d’une isobare, 

• adiabatique suivie d’une isobare. 

Exercice 3.5 : Entropie d’un gaz parfait, equation des adiabatiques 

On considere une mole de gaz parfait dont l’energie interne molaire est donnee par u = § RT. 

• Donner les expressions des derivees partielles 




de l’entropie molaire s en fonction de u et du volume molaire v . 

• Deduire des resultats precedents la relation dormant l’entropie molaire s en fonction de u 

et v. 

• Avec l’expression de s obtenue precedemment, etablir l’equation des adiabatiques 
reversibles en fonction de la pression P et de v. 

• Etablir l’equation des adiabatiques reversibles du gaz parfait en fonction de T et v en 
utilisant seulement l’expression du premier principe de la thermodynamique et l’expression de u 
donnee plus haut. 

• Partant de l’equation des adiabatiques en P et r, determiner la relation donnant le 
coefficient de compressibilite adiabatique x s du S az parfait. 

Exercice 3.6 : Gaz de Van der Waals 
Soit un gaz de Van der Waals : 

(P+fi)(V-b)=RT 

avec a = 0, 14 et b = 3, 2 • 10 -5 (MKSA). 

1) SQ = CydT + MV. Exprimer l en fonction de p et de V et montrer que C v ne depend 
pas de V. 

2) Donner l’expression de l’energie interne U{T. V) et de l’entropie S{T. V). 

3) On fait subir a une mole de ce gaz une detente de Joule - Gay Lussac de l’etat 
(p l , V l = 2,232 • 10 -3 m 3 ,Tj = 273 K ) a l’etat [p 2 ,V 2 = 10 V 1 ,T 2 ). Calculer la temperature 
T 2 sachant que G y = | R. 

Exercice 3.7 : Cycle 

Un recipient contient 600 cm 3 d’helium gazeux a 2 K sous une pression de 1/36 atm. Cet etat 
sera choisi comme zero de l’energie interne. 

1) On eleve la temperature jusqu’a 288 K a volume constant. L’helium etant considere comme 
un gaz parfait monoatomique, quelle est la chaleur absorbee ? Quelle est l’energie interne de 
l’helium ? 

2) L’helium est detendu adiabatiquement jusqu’a 2 K. Determiner le travail fourni et la 
nouvelle energie interne. 

3) L’helium subit une compression isotherme qui le ramene a son volume initial. Quel est le 
rendement du cycle ? 

Exercice 3.8 : Cycle de Carnot 

Un systeme constitue par n moles d’un gaz suppose parfait est enferme dans un cylindre dont 
on peut faire varier le volume V grace a un piston. Initialement, le systeme est dans l’etat 
A (p A . V A -T a ). Le systeme subit le cycle reversible suivant : 

a) Le systeme est isole thermiquement ; son volume decroit lentement de V A a V B et atteint 
la temperature T B . 
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b) Le systeme est mis en contact avec un thermostat a la temperature T B ; il absorbe une 
quantite de chaleur Q 1 et son volume passe de V B a V c . 

c) Le systeme est de nouveau isole thermiquement ; on ramene la temperature a la valeur T A 
en modifiant le volume de V c a V D . 

d) Le systeme est mis en contact avec un autre thermostat a la temperature T A ; lorsque le 
volume reprend la valeur initiale V A . le systeme a fourni au thermostat une quantite de chaleur 

q 2 - 

1. Representer ce cycle dans le diagramme de Clapeyron et etablir l’expression du rendement 
de ce cycle en fonction de T A et T B . 

2. Donner l’expression du rendement dans le cas ou les thermostats ont des temperatures 
infiniment voisines. AN : T A = 300 K, T B = 400 K. 

Exercice 3.9 : Cycle en coordonnees vohime-entropie (mars 200 4) 

On considere une kilomole de gaz parfait monoatomique a la temperature T 0 = 300 K, sous la 
pression P 0 = 1 bar. On se propose de realiser un cycle A, D. C dans le diagramme InU = f(S). 
On fait subir au gaz les transformations suivantes : 

a) Transformation AB : refroidissement quasistatique isobare du point A(p 0 , V 0 ,T 0 ) au point 
B(p () . V|. T\). Calculer (5 X — S 0 ) si V 1 = V 0 /2. Quelles sont la temperature T\ et la variation 
d’energie interne au cours du refroidissement ? 

b) Transformation BC : detente adiabatique reversible du point B(p 0 ,V 0 /2,T 1 ) au point 
C(p 2 , V 0 . T 2 ) permettant au gaz de reprendre le volume V 0 . Calculer T 2 et P 2 en C. Quel est le 
travail fourni au cours de la detente ? 

c) Representer graphiquement les deux transformations dans le diagramme impose et dans 
le diagramme de Clapeyron. Fermer le cycle en joignant (en ligne droite) C a A. Quelle est la 
signification de cette operation ? Calculer les variations d’energie interne, d’entropie et d’enthalpie 
au cours de cette derniere transformation. 

d) A partir de B. le gaz subit une transformation isotherme reversible et il atteint en D son 
volume initial. Caracteriser la courbe BD. Evaluer la variation d’entropie de B a D et justifier 
le resultat. 

Exercice 3.10 : Etude d’un cycle 

1. Un systeme constitue d’une mole de gaz parfait est enferme dans un cylindre dont on 
peut faire varier le volume grace a un piston. Le systeme est sounds au cycle de transformations 
quasi-statiques suivantes : 

• le systeme est mis en contact avec un thermostat a la temperature T l . son volume croit 
de V A a V B : 

• le systeme est isole thermiquement pour qu’aucun echange de chaleur ne se produise entre 
le gaz et l’exterieur, son volume croit de V B a V c et il atteint la temperature T 2 ; 

• le systeme est mis en contact avec un thermostat a la temperature T 2 , son volume passe 
de V c a V D ; 

• le systeme est a nouveau isole thermiquement et revient a son etat initial A. 

- Representer le cycle dans un diagramme de Clapeyron et caracteriser chaque transformation. 

- Calculer le travail et la chaleur echanges au cours des differentes etapes du cycle. 

- Calculer les variations d’energie interne pour chaque transformation. Conclusion. 

2. Pour le meme systeme, le cycle est modifie. A partir du point C , une transformation qui 
obeit a la loi pV K = C te permet de revenir directement a l’etat initial A. Representer ce cycle 
dans le diagramme de Clapeyron. 

- Etablir a partir du premier principe l’equation generale : 

6Q = —^—dT + pdV 

7-1 

- Montrer que pour la transformation C — > A. la quantite de chaleur peut s’ecrire : 



7 -K 

SQ = -pdV 

7-1 
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- Montrer que 

K - 1 

dU = SW 

7-1 

et calculer W pour la transformation C — > A 

3. Les transformations A — > B et B — > C sont aussi du type pV x = C te . Quelle est la valeur 
de x dans ces deux cas ? Pour la transformation C — > A, encadrer la valeur de K. 

Exercice 3.11 : Moteur thermique 

Dans un moteur thermique a air, l’unite de masse (1 kg) d’air (gaz suppose parfait) decrit de 
fagon reversible le cycle des transformations suivantes : 

• compression isotherme de l’etat A 1 ( p 1 = 1 atm, T x = 350 K) a l’etat A 2 (P 9 = 8 atm, 

TM 

• echauffement isobare de l’etat A., a l’etat A : , (T 3 = 1400 K) ; 

• detente adiabatique de l’etat A 3 a l’etat A 4 ; 

• refroidissement isobare de l’etat A 4 a l’etat initial A v 

l.a) Calculer la capacite calorifique a pression constante de l’unite de masse d’air. 
l.b) Determiner la pression, le volume et la temperature de l’air dans chacun des etats 
A 4 , A 2 , A 3 et A 4 . 

2) Quel est le rendement thermo dynamique r/ du cycle ? Le comparer au rendement du cycle 
de Carnot fonctionnant entre les memes temperatures extremes. 

3) Calculer, pour chacune des quatre transformations du cycle, les variations A U et AS de 
l’energie interne et de l’entropie du gaz. 

Verifier que l’on a (AC/) cycle = 0 et (A.S') cvcle = 0. 

On donne : rapport des chaleurs massiques de l’air : 7 = 7/5 ; constante des gaz parfaits : 
R = 8,3 J/mole-K. Dans les conditions normales, volume molaire gazeux = 22, 4 1 ; masse du 
litre d’air : 1,3 g ; 1 atm= 10 5 N/m 2 . 

Exercice 3.12 : Moteur a explosion 

On schematise le fonctionnement d’un moteur a explosion a quatre temps par le cycle suivant : 

• / 1 (J / 1 L : admission isobare (premier temps) 

• A 4 A 2 : compression adiabatique (deuxieme temps) 

• A 2 B 2 : echauffement isochore (explosion) (troisieme temps) 

• B 2 B 4 : detente adiabatique (troisieme temps) 

• B 4 A 4 : refroidissement isochore (quatrieme temps) 

• A 1 A 0 : echappement (quatrieme temps) 

Toutes les transformations sont supposees reversibles et le melange air - essence assimile a 
un gaz parfait. 

Calculer le rendement p du cycle en fonction du rapport volumetrique de compression a — 
et de 7 suppose independant de T. AN : a = 9, 7 = 1, 4. 

Exercice 3.13 : Moteur a explosion : cycle Beau de Rochas 

Une mole de gaz parfait est initialement dans l’etat A 1 (P 1 , V l7 T 4 ). On donne V 1 = 10 £, T v = 300 
K, 7 = 1,4. 

- Calculer la pression P 4 . 

- Le gaz subit une compression adiabatique qui l’emmene au point A 2 de volume V 2 = 2 L 
Calculer la pression P 2 et la temperature T 9 au point A 2 . 

- On augmente ensuite la pression de fagon isochore jusqu’au point A 3 ou P 3 = 100 atm. 
Calculer To. 

- Une detente adiabatique conduit ensuite le gaz au point A 4 ou V 4 = V v Calculer P 4 et T 4 . 

- Une transformation isochore ramene le systeme au point A { . Representer le cycle dans un 
diagramme de Clapeyron. 

- Calculer les quantites de chaleur mises en jeu dans les quatre transformations. 

- Calculer le rendement du cycle. 
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Exercice 3.14 : Cycle Diesel 

Un moteur thermique, utilisant un fluide parfait, decrit un cycle reversible Diesel compose d’une 
isobare et d’une isochore reliees par deux adiabatiques : 

• A 1 A 2 \ l’air admis subit une compression adiabatique de l’etat initial A 1 {p 11 V 11 T 1 ) a l’etat 
A‘> ( P 2 j ^2 j ^2 ) 

• A 2 A 3 : combustion isobare par injection progressive du carburant entre l’etat A 2 et l’etat 

Mv 3 ,t 3 ) 

• A 3 A a : l’injection cesse en A 3 et le melange subit une detente adiabatique jusqu’a l’etat 
A 4 (V 4 = V v T 4 ) 

• A 4 A 1 : refroidissement isochore 

1) Representer le cycle Diesel sur un diagramme (p. V) et sur un diagramme entropique 
(T,S). 

2) Exprimer le rendement du cycle Diesel en fonction : 

• des temperatures Tj, T 2 , T 3 , Tj et du rapport 7 des chaleurs massiques du melange gazeux 
assimile a un gaz parfait 

• du taux de compression x = du taux de detente y = ^ et du rapport 7. AN : x = 21. 

2/ = 7, 7 = 1,4. 

Exercice 3.15 : Pompe a chaleur 

Une pompe a chaleur est en liaison avec deux sources : l’une est constitute par 1 nr 3 d’eau, 
de chaleur massique c = 4185 J/kg-K, initialement a la temperature T[ = 280 K, l’autre par 
l’atmosphere qui est a la temperature T 2 supposee constante, T 2 = 280 K. 

La pompe a chaleur fonctionne reversiblement, de sorte que l’eau s’echauffe lorsque la pompe 
regoit un travail W sous forme d’energie electrique. 

1) Exprimer le travail W fourni a la pompe a chaleur lorsque l’eau atteint la temperature 
Tj" = 320 K, en fonction des temperatures Tj, Tj', T 2 et de la capacite calorifique de l’eau. 

2) Exprimer, en fonction des temperatures Tj, Tj' et T 2 , le coefficient d’efficacite de la pompe 
a chaleur, defini comme etant le rapport de la quantite de chaleur fournie a la source chaude 
au travail fourni par le milieu exterieur au cours du cycle. Application numerique. Interpreter 
physiquement le resultat obtenu. 

Exercice 3.16 : Rejrigerateur (juin 200 4) 

1. Un refrigerateur est constitue essentiellement d’un fluide soumis a une serie de cycles 
thermodynamiques. A chaque cycle, le fluide extrait de l’interieur de l’enceinte une chaleur () 2 et 
echange avec l’exterieur une chaleur Q v et un travail W. On admet que l’interieur et l’exterieur 
du refrigerateur constituent deux thermostats aux temperatures T 2 = 268 K et T\ = 293 K et 
que, en dehors des echanges avec ces thermostats, les transformations sont adiabatiques. 

On caracterise l’efficacite de la machine par le rapport e = Q 2 /W. Pour quel type de cycle 
ce rapport est-il maximal ? 

Calculer cette valeur maximale e m . 

2. On utilise comme fluide un gaz parfait pour lequel les chaleurs massiques C p . C v et leur 
rapport sont independants de la temperature. Un cycle se compose des quatre phases suivantes : 

• Compression adiabatique reversible de la pression atmospherique p 0 a une pression p. la 
temperature passe de T 2 a Tj ; 

• Passage dans le radiateur a l’exterieur de l’appareil. Au cours de cette phase, la pression 
reste egale a p. le gaz se refroidit jusqu’a la temperature exterieure T L * 

• Detente adiabatique et reversible de p a p (} . la temperature passe de T, a T 2 ; 

• Passage dans un serpentin a l’interieur de l’enceinte a la pression constante p () . la 
temperature finale etant T 2 . 

- Tracer le cycle dans un diagramme de Clapeyron. 

- Montrer que : 

Qi = _ r Ei = _TL 

Q 2 Tj T 2 




50 



Chapitre 3 



Exprimer e en fonction de T { et T!,, puis en fonction de T[ et T 2 . Comparer e a sa valeur maximale. 
Calculer T[ et Tf 2 pour e = 5, 36. 

- Donner les expressions de la variation d’entropie du gaz au cours des phases 2 et 4 du cycle 
considere. 

- Tracer le cycle etudie dans le plan (T. S). 

Exercice 3.17 : Transferts de chaleur et variations d’entropie 

On met en contact thermique deux blocs de cuivre identiques, de masse m = 100 g, initialement 
l’un a temperature T\ = 300 K et l’autre a T 2 = 400 K. Le systeme est isole et l’on neglige les 
variations de volume. 

Calculer la temperature finale, la variation d’entropie de chaque echantillon et la variation 
d’entropie de l’Univers. 

On donne C cuivre = 3, 9 ■ 10 2 J/(kg- K). 

Exercice 3.18 : Calculs de variations d’entropie 

Calculer la variation d’entropie de l’Univers dans les cas suivants : 

1) Un kg d’eau (sous pression, il n’y a done pas de changement d’etat) a 273 K est mis en 
contact avec un grand reservoir a 473 K. 

2) Un kg d’eau a 273 K est mis en contact avec un reservoir a 373 K, puis avec un reservoir 
a 473 K. 

3) Conclusion. On donne la chaleur specifique de l’eau : (7 = 4, 18 J/(g-K). 

Exercice 3.19 : Variations d’entropie 

Un cylindre, isole thermiquement et ferme a ses deux extremites, est divise en deux parties par 
un piston sans frottement et bon conducteur de la chaleur. Initialement, le piston est maintenu 
au milieu du cylindre ; une partie contient un litre de gaz parfait a 300 K et 2 atm, l’autre un 
litre de gaz parfait a 300 K et 1 atm. 

On abandonne le piston. Calculer la variation d’entropie du systeme au cours de cette 
transformation. 

Exercice 3.20 : Echange de chaleur reversible 

1. On considere une transformation isotherme supposee reversible au cours de laquelle un gaz 
parfait passe du volume V t au volume Vj a la temperature T 0 d’un thermostat. 

- Quelle est la chaleur Q sys regue par le systeme ? Quelle est la chaleur Q th cedee par le 
thermostat ? 

- Calculer la variation d’entropie A5' sys du systeme et celle du thermostat AS' th . Quelle est la 
variation d’entropie d’Univers ? 

2. On considere maintenant un transformation isobare a pression P 0 amenant le systeme de 
la temperature T t a T j. 

- Quelle est la chaleur Q sys regue par le systeme ? Quelle est la chaleur Q ext cedee par 
l’exterieur ? 

- Calculer la variation d’entropie A S sys du systeme. Calculer la variation d’entropie de 
l’exterieur A,S' ext dans l’hypothese d’une transformation reversible. Supposons que la chaleur 
necessaire a cette transformation soit fournie au systeme par un thermostat a temperature T 0 . 
Calculer alors la variation d’entropie du thermostat et conclure. 

- Montrer que pour que la transformation soit reversible, il faut que la chaleur soit fournie au 
gaz par une succession de transformations isothermes infinitesimales mettant en jeu une infinite 
de thermostats ayant des temperatures infiniment voisines. 

Exercice 3.21 : Entropie d’Univers 

On considere deux masses d’eau identiques, de capacite calorifique C p constante, se trouvant 
initialement, l’une a la temperature T 1 , l’autre a la temperature T 2 , avec T { > T 2 . On fait 
fonctionner une machine thermique en utilisant ces deux masses d’eau respectivement comme 
sources chaude et froide. On suppose que ces deux sources n’echangent de chaleur qu’avec la 
machine a laquelle on fait effectuer un tres grand nombre de cycles. 

• Quelle est la variation d’entropie de l’Univers ? 
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• Calculer le travail maximal que cette machine thermique peut fournir. 

Exercice 3.22 : Variation d’entropie et reversibilite 

Une resistance de 50 fl. plongeant dans de l’huile a 20° C, est traversee par un courant de 2 A 
pendant 2 secondes. 

- Quelle est la variation d’entropie de la resistance ? 

- Quelle est la variation d’entropie de 1’Univers ? 

- Quelle serait la variation d’entropie de l’Univers dans les memes conditions si la resistance 
est isolee thermiquement de l’exterieur, sachant que la capacite calorifique de la resistance est 
9 J/K. 
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Chapitre 4 

Fonctions thermodynamiques 



1. Definitions et relations de Maxwell 



1.1. Energie interne, U 

Nous avons vu au cours du chapitre precedent l’expression tres generate du premier principe de 
la thermodynamique, 

dU = TdS -pdV, (4.1) 

ecrit ici pour un fluide, et qui vaut pour toute transformation, qu’elle soit reversible ou non. On 
dit que les variables naturelles de l’energie interne sont l’entropie et le volume. S’agissant par 
ailleurs d’une fonction d’etat, on peut exprimer une relation entre derivees partielles, la relation 
de Schwarz, connue dans ce contexte sous le nom d’une des relations de Maxwell, 

fdT\ = _(dp\ 

\dVJs \dS ) v 




1.2. Enthalpie, H 

Nous avons egalement introduit a propos de la detente de Joule-Kelvin la notion d’enthalpie, 
H = U -V pV , comme une quantite qui ne varie pas au cours de cette transformation particuliere. 
En fait, le passage de 17 a H constitue une transformation de Legendre. C’est une transformation 
qui permet de changer les variables naturelles. Illustrons cette transformation par le cas d’une 
fonction d’une variable naturelle, x. soit f(x). On a 

df = dx = a dx 
J dx 
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ou l’on a pose a = II est possible alors de former une nouvelle fonction, de variable naturelle 
a, par la transformation (de Legendre) suivante, 

g(a) = f(x) - ax, 
d g = df — a dx — x da 
= —xda. 



On en deduit en particulier 



x = — 



d g 

da ’ 



c’est-a-dire que si l’on trace la nouvelle fonction g(a), la tangente en un point a 0 donne la valeur 
— x 0 et l’equation g(a) = f(x 0 ) — ax Q en ce point definit la tangente et done f(x 0 ) est l’ordonnee 
a l’origine. 

Le passage a l’enthalpie provient de la meme transformation, mais sur une fonction de deux 
variables, U(S,V) 



dU = TdS 

On forme done 

Enthalpie : 



On a en particulier 



pdV, 



-p = 



dU\ 

dVJs' 



H(S,p) = U(S,V)+pV, 
d H = dU + pdV + Vdp 
= TdS + Vdp. 




On obtient ainsi une nouvelle fonction d’etat, H(S,p), de variables naturelles S et p. 
dH = TdS + Vdp, 



et pour laquelle la relation de Maxwell associee donne 




1.3. Energie libre de Helmholtz, F 

L’energie libre (ou energie libre de Helmholtz, F(T. V)) est obtenue par une nouvelle 
transformation de Legendre permettant de passer aux variables naturelles T et V. 

Energie libre : F(T, V) = U{S , V) - TS , 

d F= dU-TdS-SdT 

= -SdT-pdV. 

On en deduit 




et on obtient une nouvelle fonction d’etat, F(T, V ), de variables naturelles T et V. 
d F = -SdT-pdV, 

et pour laquelle la relation de Maxwell associee donne 
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1.4. Enthalpie libre de Gibbs, G 

On precede exactement de meme en introduisant l’enthalpie libre (ou enthalpie libre de Gibbs, 
G(T,p)), obtenue par la transformation de Legendre permettant de passer aux variables naturelles 
T et p, soit 

Enthalpie libre : G(T,p) = H(S,p) — TS, 

dG = dH-TdS-SdT 
= -SdT + Vdp. 

On en deduit une nouvelle definition de l’entropie 




et on obtient une nouvelle fonction d’etat, G(T,p), de variables naturelles T et p, 
dG = -SdT + Vdp, 

et pour laquelle la relation de Maxwell associee donne 




On peut noter qu’on pourrait tout aussi bien effectuer la transformation de Legendre 
differemment, par exemple a partir de 

G(T,p) = F(T,V)+pV. 



1.5. Resume 

Dans le cas d’un systeme thermodynamique decrit par les coordonnees thermodynamiques p. 
V et T, comme un fluide, les definitions precedentes sont resumees dans le tableau suivant qui 
presente la definition de chacune des fonctions d’etat energetiques (46) , leur forme differentielle 
et pour memoire la relation de Maxwell associee que l’on retrouve immediatement a l’aide de la 
forme differentielle. 




Tableau 4.1 Fonctions thermodynamiques et relations de Maxwell pour un systeme fluide. 



< ' 45> On appelle de maniere generate fonctions de Massieu ces fonctions d’etat qui se deduisent les unes des autres 
par transformations de Legendre. 
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2. Utilisation des relations de Maxwell 



2.1. Expressions des coefficients calorimetriques 

L’interet des relations de Maxwell est de retrouver tres rapidement des resultats que nous 
avons deja rencontres, notamment a propos des coefficients calorimetriques. Donnons quelques 
exemples. 



dS = % dT + j- dV, 
T T ■ 



d’ou resulte la definition 






Or la derivee partielle au second membre s’exprime certainement au moyen d’une relation de 
Maxwell issue de la differentielle d’une fonction d’etat qui fait intervenir S d T et dV . c’est-a-dire 
dF = -SdT-pdV, d’ou 



l = T 




7 



resultat que nous avions etabli au chapitre precedent. On peut reiterer le meme type de calcul 
avec les autres coefficients. Les resultats sont donnes dans le tableau ci-dessous. 



Tableau 4.2 Coefficients calorimetriques exprimes a l’aide des relations de Maxwell. 



Entropie 


definition 


fonction d’etat 


coefficient 


dS=-dT+-dV 
T T 

dS = — dT + — dp 
T T 

dS= - dp +-dV 
T T 


-Kf), 

\dpjy 
m fdS\ 

' l ~ \dv) p 


dF = -SdT-pdV 
dG = -SdT + VdV 
dU = T dS — pdV 
dH = TdS + Vdp 


l = T (~) 
\dT ) v 

h = -T( 

V dT ) p 

A 

V dT ) s 

p, = T ( 

\dTJs 



On peut egalement utiliser ces relations pour retrouver aisement la relation de Mayer. Partant 
de la definition 



TdS = C v dT + T 



dS 

dV 



dV, 



on definit C par la derivee de l’equation ci-dessus a pression constante, 



(SQ) V 

C v = ~xT = C v + T 



dS 

dV 



dV 

T \ / p 



(Sp) 

\ST)i 



ce qui redonne la relation cherchee. 







Mis a jour le 29 Mai 2006 57 



2.2. Exemple du gaz de photons 

On assimile le rayonnement electromagnetique (gaz de photons) a un systeme thermodynamique 
ordinaire de coordonnees thermodynamiques p. V et T liees par une equation d’etat 




ou o est une constante. L’expression du travail mecanique elementaire lors d’une variation 
de pression externe, conserve sa forme ordinaire et celle d’un echange de chaleur 

infinitesimal avec l’environnement est donnee en fonction des coefficients calorimetriques par 
la forme habituelle 



SQ = C v dT + ldV ; 

ou C v et l sont egalement fonctions des variables d’etat p. V et T (attention, il ne s’agit pas d’un 
gaz parfait ordinaire). Le probleme est completement determine sur le plan thermodynamique 
des lors que l’on se donne en plus de l’equation d’etat une chaleur specifique. II suffit ici de se 
donner le comportement C v — > 0 quand V — > 0. On pourra de plus simplifier les expressions 
obtenues grace aux contraintes U(T, 0) = 0 et S(T. 0) = 0. Ces deux dernieres conditions limites 
sont plutot des choix d’etats de reference que des hypotheses necessaires. 

On applique directement 



= | = 4 p. 



dT \ 3 



De meme, on aura 



d{Cy/T) \ = ( d(l/T) \ 



dV 



V dT A 

A (tnr* 

dT U T 



= AoT 2 = 12 A- 

'J' 2 



On peut integrer cette derniere expression pour obtenir la chaleur specifique du gaz de photons, 
moyennant l’hypothese qu’elle s’annule dans la limite V — > 0, 



Cy(T,V) = I dVA oT 3 + f(T) 
= 4oVT 3 + f{T), 



ou la derniere contrainte f(T) = 0 permet de satisfaire la condition limite sur V — > 0. 
Calculons maintenant l’energie interne : 



d U = C v dT + (l — p) dV = C v dT + 3pdV , 
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d’ou l’on deduit 




U(T,V) 



4ct FT 3 , 

J AaVT 3 dT + g(V) 
aVT 4 + g(V). 



On derive ensuite par rapport a V. 



= „T* 4- = 



dV J, 



= oT* + -§- = 3p = aT 
dv 



U(T,V) = aVT 4 + g 0 



ou la derniere constante est nulle si l’on impose la rnerne contrainte que sur la chaleur specifique, 
soit U(T,V ) — > 0 lorsque V -> 0. On remarque que la densite volumique d’energie interne ne 
depend que de la temperature. Le gaz de photons est un gaz parfait de particules sans interaction. 
Le calcul de l’entropie s’effectue de la meme maniere, 



dS 

dT 



v 



Of- = 4ct VT 2 



qui s’integre a volume constant, 



S(T,V) 




aVT 3 + h{ V) 



4 o d h 

- aT 3 + 

3 dF 




soit, en imposant encore une fois S(T, 0) = 0, 



S(T,V) = \aVT 3 . 

O 

Comme application, on peut exprimer l’equation d’une transformation adiabatique reversible, 
T’V = const ou encore pV 4 /’ = const, c’est-a-dire que le rapport 7 vaut |. 

Les autres fonctions d’etat s’en deduisent immediatement, de sorte que l’on peut resumer, 

S = -aVT 3 

O 

U = aVT 4 

H = U + pV = \aVT 4 

o 

F = U — TS = --aVT 4 

3 

G = H - TS = 0. 

Cette derniere relation, G = 0 est une particularity du gaz de photons. Cette propriety est reliee 
au fait que le potentiel chimique des photons est nul, de sorte que cela ne coute aucune energie 
d’ajouter ou de retirer un photon d’un systeme. Un corollaire est qu’il n’est pas possible de 
connaitre avec certitude le nombre de photons presents dans un systeme donne. 




3. Generalisation a d’autres systemes 
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3.1. Generalisation des relations de Maxwell 

L’application a tout autre systeme thermodynamique est immediate et decoule de l’expression 
du travail elementaire associe. Par exemple pour un systeme magnetique pour lequel = 

B cxt dM. On a done aussi immediatement des relations qui definissent les coefficients 
calorimetriques des que l’on connait l’equation d’etat. 




Tableau 4.3 Fonctions thermodynamiques et relations de Maxwell pour un systeme magnetique. 
Pour eviter tout risque de confusion, on note les nouvelles fonctions d’etat avec un “tilde”. 
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Pour le calculer a partir de l’equation d’etat, on cherche la relation de Maxwell qui implique 
( g]Mj ) • c’est-a-dire qui decoule d’une differentielle comportant SdT et dM, soit 



F = U — TS 

dF = TdS + B ext dM-TdS-SdT 
= B ex t dM — S dT, 



qui entraine 



l = -T 



d|B cxt 

dT 



M 



B 



ext 



L’energie interne prend alors l’expression simple 



d<7 = C M dT+(! + |B ext |)d|M| 
= C M dT. 



II vient done aussi 

(dC m \ I d{l + |B cxt |) \ = 

\d\M.\) T \ dT ) m 

qui montre que la chaleur specifique a aimantation constante ne depend que de la temperature. II 
en est done de meme de l’energie interne, ce qui caracterise la fait que le systeme paramagnetique 
dans l’approximation de la loi de Curie est un systeme dans lequel toutes les interactions entre 
moments magnetiques sont negligees. C’est l’analogue magnetique d’un gaz parfait. On peut 
ecrire C M = C M (T) et il faut se donner une loi de comportement de cette chaleur specifique 
pour pouvoir aller plus loin. Considerons le cas d’une chaleur specifique comme celle des solides 
a tres basse temperature, qui depend de la temperature de maniere cubique, 



C m {T) = aT\ 

II vient immediatement les expressions suivantes, 

dC7 = aT 3 dT = d(^aT 4 + const), 

U-U 0 = ±aT 4 , 

dS = aT 2 dT — C _1 MdM 

= d(^-aT 3 — -C -1 |M| 2 + const), 

3 2 

5-5 0 = iaT 3 -ic- 1 |M| 2 

et les autres fonctions d’etat IF F et G s’en deduisent par les transformations de Legendre 
adaptees. 
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3.3. Fonctions d’etat d’une couche capillaire 

On considere cette fois un film mince de surface u et de tension superficielle A. de sorte que 
^Wme ca = ^ < ^ a - ^ es expressions differentielles du premier et du second principe, 

dU = TdS + Ada 

dS = % dT + L da, 

T T 

permettent d’exprimer 




Si l’equation d’etat de la couche capillaire est analogue a l’equation des gaz parfaits, 

Aa = aT, 

(a constante) et si la chaleur specifique C a est constante, on trouve rapidement 

U-U 0 = C a T, 

S — S 0 = In T — a In a. 

Encore une fois, on pourrait en deduire les autres fonctions d’etat. On peut egalement considerer 
des cas plus realistes avec une equation d’etat plus complexe. 



3.4. Systemes thermodynamiques plus complexes 



Lorsque le systeme considere est decrit par plus de deux coordonnees thermodynamiques 
(autres que la temperature), les relations de Maxwell se multiplient rapidement. Ecrivons a titre 
d’exemple l’energie interne elementaire d’un systeme fluide ouvert, 

dU = TdS — p dV + n dN. 

On a cette fois trois relations croisees pour exprimer que dU est une differentielle exacte vis-a-vis 
de trois couples de variables conjuguees : 

dT\ _ _ fdp\ 

dv) s , N \9S ) VN 

dT\ = 

dN )s,V \ dS JN,V 



f dp \ ( du \ 

\dNjys ydVJ N ,s 



L’etude de tels systemes est simplement plus complexe par le nombre de variables, mais ne 
presente a priori pas de difficulte de principe supplementaire. 
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4. Systemes ouverts et fonctions normalisees 



4.1. Necessity du potentiel chimique 

Lors de l’etude des transitions de phase, il est indispensable de travailler avec le nombre de 
particules (ou de moles, ou de spins,. . . ) comme variable, puisque des qu’il y a plusieurs phases en 
presence, les populations relatives de ces phases sont susceptibles de varier. Un point important 
pour traiter des nombres de particules variables, est d’ajouter a chacune des fonctions d’etat U. 
II. F et G sous leur forme elementaire le terme p dN que nous avons presente comme le travail 
chimique, 



dU = TdS — pdV + pdN 
d H= dS + Vdp + pdN 
dF = -SdT -pdV + pdN 
d G = -SdT+ Vdp + pd N. 

II faut de plus tenir compte du potentiel chimique dans chacune des phases. Prenons l’exemple 
d’un systeme susceptible de presenter une transition liquide-vapeur. On ecrira ainsi l’energie 
interne [/(S', V, IV ; , IV ' ) en fonction des variables naturelles S et V mais aussi les nombres de 
particules en phase liquide, N t , et gazeuse, N , ou bien encore on introduira les densites d’energie 
interne, d’entropie. . . 

dU = TdS -pdV + p l d N t + p g d N g . 



4.2. Fonctions d’etat extensives et leurs densites 

Parmi les fonctions d’etat, certaines sont intensives par nature, comme la temperature et la 
pression, d’autres sont extensives, par exemple les fonctions d’etat de nature energetique, U. 
H , F et G, mais aussi evidemment le volume et l’entropie. On definit dans ce cas les densites 
associees qui, elles, sont intensives. La densite peut etre ramenee au nombre de particules, par 
exemple dans le cas de l’energie interne dont les variables naturelles sont l’entropie et le volume, 

U(S,V,N)=Nu n (s n ,v n ), 

ou s N = S/N et v N = V/N avec N le nombre de particules. Les variables naturelles de la densite 
d’energie interne sont done au nombre de deux seulement, ce sont l’entropie et le volume par 
particule. II est bien entendu possible de ramener la densite au nombre de moles par exemple, 

U(S, V, Tl) ? ™niol(' S mol’ ^mol)’ 

avec cette fois n le nombre de moles et s t et v j l’entropie et le volume molaires. 

Voyons maintenant comment manipuler les fonctions ainsi normalisees. Par definition de 

u n( S Nt V n)i 



du N = 



du 



N 



ds 



N 



d s N + 



v N 



du 



N 



dv 



N 



dv 



N- 



Sn 



Or on a bien entendu 

dU = TdS — p dV + p dN 
= N du N + u N dN 
' du N 



= N 



ds r 



ds n F N 



N / V N 



du 

dv» 



N 



dv N +u N dN. 



N ' 



N / s N 
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En notant que par ailleurs 

N dsjy = d (Ns n ) — Sj v dN = d S — s N d N, 
on obtient en regroupant les termes 



d U = 



du 



N ' d S + 

Vn 

du 



ds N 

+ (u N - s N 



du 



dv N 



N 1 dE 

Sn 



N 



ds. 



— v 



N 



du 



N 



dv 



N 



dN. 



y v N 

On en deduit par identification des coefficients des termes differentiels les egalites 

' du N 
ds, 



T = 



P = 



N / Vn 
du N 



dv 

9 = u n ~ S N 



N / S N 

du 



N 



ds, 



— v 



N 



du 



N 



dv 



N 



Sn 



’N / v „ 

= U N - Ts n +pv N . 

La derniere egalite est tres importante, puisqu’on peut l’ecrire comme 

U V G 

^ ~ N ~ T N +P N ~ N ~ 9n 

ce qui montre que le potentiel chimique peut etre identifie a la densite d’enthalpie libre de Gibbs. 
Une analyse analogue dans le cas de l’energie libre F(T, V. N) = N f N (T, v N ) donne 



d/jv _ 



Of, 



N 



dT 



d T + 



du 



N 



dv 



dv N , 



N / T 



dF = - SdT - pdV + iidN 
=N df N + f N dN 



=N 



Of, 



N 



dT 



d T + 



Of, 



N 



dv 



dV 



+ ( In - v 



N 



On en deduit de nouvelles relations 



dfN 

dv 



N / T 



N / T 



dN. 



- { 


' df N 


N ~ l 


K dT 


p=-( 


' df N 


■ dv N 


T — f N 


— v N 



df. 



N 



dv 



= f N +pv N =9 n- 



N / T 
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Le cas de l’enthalpie libre est assez singulier. En effet, comme les variables naturelles de 
G(T,p,N) sont intensives (en dehors bien entendu de N ), la densite g N (T. p) ne depend que des 
deux variables naturelles intensives T et p et l’on a directement 



dG = — SdT + Vdp + n dN 
= Ndg N + <] N d N 

= w (^)/ r+w (^) T dp+9 » dW ' 
On identifie les derivees 




9 = 9n- 



5. Exercices 



Exercice 4.1 : Solide param.agnetique, fonctions d’etat 
Les solides paramagnetiques obeissent a l’equation d’etat 

n 

m = c— 

ou c est une constante, m le moment magnetique (extensif) pris par le solide et 'H le champ 
magnetique d’aimantation (intensif). 

1. Sachant que le travail d’aimantation elementaire s’ecrit 8W = n^'Hdrn, calculer le coefficient 
calorimetrique l delini par <)() = C m dT + Idm. En deduire que U ne depend que de T, ainsi que 

( \ri • 

2. Trouver l’equation d’une transformation adiabatique reversible dans les variables T, rn. 
en supposant que la chaleur specifique C rn varie proportionnellement a T 3 (cas des faibles 
temperatures) : C m = aT 3 , ou a est une constante. 

3. Calculer les fonctions d’etat U . S, II. F et G. 

Exercice 4.2 : Solide paramagnetique, loi de Curie 

On considere un solide paramagnetique defini par les coordonnees thermodynamiques T, II 
(excitation magnetique) et m (aimantation). Les effets de volume et de pression sont negliges. 
Le travail elementaire d’aimantation est : 

8W = g 0 H dm 

Le solide obeit a la loi de Curie (equation d’etat du systeme) : 

H 

m = a— 



a = c te > 0 
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On pose par ailleurs pour la chaleur specffique une variation lineaire : 

C m = bT b> 0 

1. Determiner l’equation d’une adiabatique dans le diagramme (T. m). 

2. Dans le diagramme (T, m), on considere les points ^4(T 0 ,m 0 ), B(2T 0l m 0 ) et C(2T 0 , 2m 0 ). 
Les transformations entre les points B et C, C et A et A et B sont reversibles, CA est isentropique. 

• Chercher une relation entre a, 6, T 0 , m 0 . 

• Tracer le cycle. 

• Quantite de chaleur et travail mis en jeu. Donner le sens de parcours du cycle pour que 
celui-ci soit moteur. 

• Rendement du cycle. Comparer au rendement d’un cycle de Carnot fonctionnant entre les 
sources de chaleur aux temperatures T 0 et 2T 0 . 

Exercice 4.3 : Solide dielectrique lineaire 

Soit un corps dielectrique lineaire de polarisation P (moment dipolaire par unite de volume) : 



P = X (V 1 T)e 0 E 

ou x(V,T) est la susceptibility dielectrique. On neglige les variations de volume du corps. Dans 
ces conditions le travail elementaire se reduit au travail de polarisation : 

SW = VEdD , D = s 0 E + P 

ou D est le vecteur deplacement electrique. On distingue dans 6W le travail de polarisation du 
vide et le travail reellement fourni au corps ou travail de polarisation du materiau. On ne tiendra 
compte que de ce dernier dans la suite. 

1. On augmente reversiblement la polarisation P (de P a P + dP) de l’echantillon. Exprimer 

l’energie interne sous les deux formes : dU (S. P) et dU(T. E). 

2. Montrer que Ton peut integrer cette derniere relation pour obtenir : 

U(T,E) = U 0 (T) + l -e 0 E^V^{ X {T,V)T) 

3. Dans le cas d’un materiau obeissant a la loi de Curie : 

X(T,V) = ^, C = C te 

calculer U(T. E) — U 0 (T ) = AU. Commenter ce resultat. 4. Calculer la chaleur fournie au corps 

lorsque E est augmente reversiblement de 0 a I a temperature constante. Calculer le travail 
echange au cours de la meme operation, commenter. 

Exercice 4.4 : Detente de Joule - Thomson pour un gaz de Van der Waals 
Une mole de gaz reel suit l’equation de Van der Waals : 

(l>+£) ( V-b) = RT 

1. Calculer le coefficient de dilatation a pression constante, en tenant compte du fait que b et 
yz sont des termes correctifs. 

2. Etudier le signe de la variation de temperature de ce gaz lorsqu’il subit une detente de 
Joule - Thomson, sans variation d’energie. 
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Exercice 4.5 : Fugacite d’un gaz de Van der Waals 

1. Pour un gaz parfait, l’enthalpie libre a temperature donnee est une fonction de la pression : 

G(p,T) = G(p 0l T)+nRT In — 

Po 



Redemontrer cette expression. 

2. On definit la fugacite / sous la pression p d’un gaz reel par : 

G(p,T) = G(p 0 ,T) + nRTln -j- 

Jo 

en imposant d’autre part qu’a faible pression on retrouve le comportement d’un gaz parfait : 
f 

lim — = 1 

P-yO p 

Calculer la fugacite d’un gaz de Van der Waals dont on rappelle l’equation d’etat : 

(p + yo) ( V ~ b ) = nRT 

(On utilisera pour cela des developpements limites a I’ordre 1/V 2 en supposant qu’a cet ordre 
V equation des gaz parfaits est une bonne approximation du comportement du gaz.) 

Exercice 4.6 : Gaz de photons 

On considere un gaz de photons pour lequel on peut definir une pression (de radiation) p = \aT A 
et une energie interne U = aVT 4 , ou a est une constante. 

1. Transformations isotherme et adiabatique : 

- Exprimer dU . 

- Exprimer 8Q en fonction de dT et dV a l’aide du premier principe (l’expression du travail 
pour une transformation quasi-statique est la meme que dans le cas d’un gaz ordinaire). 

- Determiner l’equation des adiabatiques en T et V et en deduire le rapport 7 des chaleurs 
specifiques C p /C v pour le gaz de photons dont certaines proprietes sont analogues a celles du 
gaz parfait. 

- Un gaz de photons subit une transformation isotherme {T = T 1 ) quasi-statique au cours de 
laquelle son volume varie de V A a V B > V A . Calculer le travail et la quantite de chaleur echanges 
avec l’exterieur, ainsi que la variation d’energie interne. 

- Le gaz de photons subit maintenant une transformation adiabatique quasi-statique ; son 
volume passe de V B a V c > V B et sa temperature atteint T 2 . Calculer a nouveau W, Q et AU. 

2. Transformation cyclique (Cycle de Carnot) : 

- Representer dans un diagramme de Clapeyron le cycle de Carnot complet decrit par le gaz 
de photons et dont les deux transformations precedentes constituent deux des quatre branches. 

- Calculer le rendement du cycle en fonction des temperatures T x et T 2 . 



Exercice 4.7 : Gaz de photons 

Soit un systeme thermodynamique homogene dont les variables d’etat P. V et T sont liees par 
l’equation d’etat : 



P = 




ou a est une constante 



La quantite de chaleur 8Q echangee par le systeme avec l’exterieur au cours d’une transformation 
infinitesimale s’ecrit : 



8Q = C v dT + idV. ou C v et i sont fonction des variables d’etat 
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1. Montrer a l’aide des deux premiers principes que : 



I = 4P et 




En deduire l’energie interne du systeme U, en choisissant U — 0 et C v = 0 lorsque V = 0. 

2. Calculer l’entropie du systeme en fonction des variables T et V. En deduire les equations 
liant T et V puis P et V dans une transformation adiabatique et reversible. On prendra S = 0 
pour V — 0. 

3. Calculer l’enthalpie II. l’energie libre F et l’enthalpie libre G a partir de l’expression des 
differentielles dll, dF et dG. Verifier les relations entre II. F, G et U et S. 

Exercice 4.8 : Tension superficielle 

La constante de tension superficielle A de l’eau en presence d’air est une fonction supposee lineaire 
de la temperature : A = a — 0T ou a et (3 sont des constantes. 

Calculer la variation de temperature d’une lame mince d’eau lorsque l’on fait varier sa surface 
de fagon isentropique. Les coordonnees thermodynamiques pertinentes sont la temperature T, la 
tension superficielle A et la surface du film mince E. Le travail elementaire d’augmentation de 
surface est 8W = AdE. 



Exercice 4.9 : Couche capillaire, fonction d’etat 

Une couche liquide capillaire est caracterisee par sa surface libre a et sa temperature T. Pour 
augmenter a de da , il faut fournir un travail SW = Ada , ou A est la ’’tension superficielle”. On 
suppose d’autre part qu’une transformation elementaire (da, dT ) s’accompagne d’un echange de 
chaleur : 



8Q = CdT + kda 

1. Evaluer A; et {jjf ) en fonction de A et de ses derivees. 

2. On suppose A independant de a. Montrer que l’energie interne est alors de la forme 
U(a,T) = f(T) + ag(T). Exprimer g en fonction de A. 

3. On suppose au contraire A et a relies par l’equation d’etat = Constante. Montrer que 
l’energie interne ne depend alors que de T. Dans l’hypothese ou C est constante, calculer l’energie 
interne et l’entropie. 

4. Calculer ensuite les autres fonctions d’etat II. F et G. 

Exercice 4.10 : Proprietes thermodynamiques du caoutchouc 

L’experience montre qu’un ruban de caoutchouc s’allonge quand on le refroidit a tension 
constante. Montrer qu’il s’echauffe lorsque l’on tire dessus adiabatiquement. 

Traduire pour cela les deux assertions en termes de derivees partielles et utiliser pour les relier 
les relations de Maxwell (qui traduisent le fait que les fonctions d’etat sont des differentielles 
exactes). 
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Transitions de phase 

1. Proprietes de concavite des fonctions de Helmholtz et 
de Gibbs 



1.1. Cas d’un fluide 

Considerons le probleme classique du fluide, {p. V. T). pour lequel l’energie libre et l’enthalpie 
libre sont donnees par F = U — TS et G = H — TS. Dans le cas de l’energie libre, les variables 
naturelles sont la temperature et le volume, (IF = —S d T — pdV. On en deduit que 



(dF_ 

V5F 



T 



— p < 0 



c’est-a-dire qu’a temperature fixee, l’energie libre est une fonction decroissante du volume. La 
derivee seconde vaut 



d 2 F 

W 2 



T 




(XtV)- 1 > 0 



ce qui exige que la courbure soit positive. La courbe F(T (r V). tracee en fonction du volume a 
temperature donnee est done decroissante et toujours au-dessus de sa tangente. 

Reprenons ce meme raisonnement avec l’enthalpie libre. Les variables naturelles sont cette 
fois la temperature et la pression, parametres intensifs aisement maitrises par des conditions 
experimentales, d G = —S d T + V dp. On en deduit les deux resultats suivants, 



(a— 



( d 2 G 
\ dp 2 



T 



dV 

dp 



T 



XtV < 0 




70 



Chapitre 5 



ce qui impose que la fonction G(T 0 ,p), tracee en fonction de la pression a temperature constante, 
soit une fonction croissante de courbure negative, c’est-a-dire toujours au-dessous de sa tangente. 

Dans des conditions ordinaires, ces courbes ne presentent pas de singularities (elles sont 
continues et derivables autant de fois que l’on veut). 





Figure 5.1 Constructions graphiques de F(Tq,V ) et de G(To,p). La tangente est tracee aux 
points de coordonnees (To, Vo) et (To,po)- 



1.2. Cas d’un systeme magnetique 

Pour un systeme magnetique, l’energie libre infinitesimale est donnee par d F = —SdT + 
B ext dM, ou encore, en ne considerant que le cas ou l’aimantation M est colineaire au champ 

applique (46) , d F = —SdT + B ext dM. L’amplitude du champ, B ext , et de l’aimantation, M, 
peuvent etre positifs ou negatifs (mais de meme signe) car il s’agit de grandeurs vectorielles. Les 
variables naturelles sont la temperature et l’aimantation, F (T. M ) . et 




= B. 



ext 5 



OB. 



ext 



dM 



= H 0 X 1 > 0 . 



On en deduit que si M est positif, la derivee est positive et si M est negatif, la derivee est 
negative. La courbure en revanche est toujours positive. 

Un raisonnement analogue pour l’enthalpie libre G (T. B <iyl ). telle que dG = — S d T — M d B ext 
montre que c’est une fonction de courbure negative, croissante lorsque B ext est negatif et 
decroissante dans le cas contraire. 



^ 46 - ) c’est le cas lorsque Ton definit la susceptibilite d’un materiau isotrope par M = XA*o 1 B ex t- 
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Figure 5.2 Constructions graphiques de F(To, M) et de G(Tq, fl e xt)- La tangente est tracee aux 
points de coordonnees (To, Mo) et (To, .Bo). 

Encore une fois, dans des conditions ordinaires ces courbes ne presentent pas de singularites 
et sont infiniment derivables en tout point. 



2. Surfaces caracteristiques 



2.1. Systeme (p,V,T) 

Considerons de nouveau un systeme thermodynamique (p. V. T) et limitons nous au cas d’un 
corps pur. Dans l’espace (p, V.T). ou (p. p. T) ou p est la densite volumique, on peut definir 
une surface d’equilibre, appelee surface caracteristique, qui est le lieu des points ori l’equation 
d’etat du corps pur / (p. V. T ) est satisfaite. Cette equation d’etat est extremement complexe, 
mais se reduirait par exemple a tres haute temperature en phase vapeur a celle d’un gaz parfait. 
L’ensemble des proprietes thermodynamiques d’un systeme pouvant exister sous les trois phases 
solide-liquide- vapeur est resume par cette surface caracteristique. 

La transition liquide-vapeur est generalement du premier ordre, elle est caracterisee par les 
phenomenes suivants : 

• palier de changement d’etat et coexistence de phases 

• chaleur latente de changement d’etat non nulle 

• metastabilite et hysteresis. 

Lorsqu’il se produit une transition de phase, il apparait des singularites dans les fonctions 
F et G. Ces fonctions sont toujours continues, mais les derivees premieres sont discontinues lors 
d’une transition de phase du premier ordre. 

Pour une transition de phase du second ordre , les fonctions F et G sont continues et 
leurs derivees sont egalement continues, mais ce sont les derivees secondes qui sont infinies ou 
discontinues. On pourrait generaliser cette classification (due a Paul Ehrenfest) des transitions 
de phase, mais les transitions du premier et du second ordre constituent la grande majorite des 
transitions de phase (47) . 

^ 47) II existe aussi le cas assez pathologique de ce que Ton appelle les singularites essentielles. Ce sont des transitions 
de phase d’ordre infini pour lesquelles les singularites sont extremement douces. On les rencontre par exemple 
pour la superfluidite ou la supraconductivite dans les films minces bidimensionnels. 
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(c) (d) 

Figure 5.3 Surface caracteristique pour un systeme presentant les phases solide, liquide et 
vapeur, ainsi que ses projections dans les trois plans principaux, notamment en (b) les paliers de 
changement d’etat et en (d) le diagramme de phase. 





Figure 5.4 Constructions graphiques de F(Tq, V ) et de G(Tq,p) lors d’un changement de d’etat 
du premier ordre. La transition a lieu a la temperature To- La pression reste egale a une valeur 
constante po pendant le palier de changement d’etat. Le volume en phase liquide est note Vi et 
en phase gazeuse V g . 
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2.2. Sy steme (T,M,5 ext ) 

Dans le cas d’un systeme magnetique, la surface caracteristique inclut des variables thermo- 
dynamiques supplementaires (champ magnetique et aimantation). On s’interesse generalement 
aux solides de sorte que les effets de pression et les variations de volume peuvent etre negliges. 
Avec cette simplification, la surface caracteristique est toujours representee dans un espace a 
trois parametres, elle presente l’allure suivante : 




(C) (d) 

Figure 5.5 Surface caracteristique pour un systeme magnetique presentant les phases 
ferromagnetique et paramagnetique. On note H = B ex t/po le champ magnetique. 

Nous avons considere ici le cas simple ou l’aimantation du systeme ne peut prendre que deux 
valeurs possibles, suivant un certain axe. En champ nul pour le systeme magnetique ou a la 
pression p c pour la transition liquide-vapeur, la transition est du second ordre a T c . En revanche, 
a toute temperature inferieure a T c , un champ magnetique peut induire un retournement de 
l’aimantation et done une transition de phase du premier ordre. 

2.3. Transitions du premier ordre 



2.3.1. Equilibre entre phases 

Considerons un systeme dont la temperature et la pression sont fixees, et pour preciser, 
supposons qu’il s’agisse d’un melange binaire de deux elements, A et D. susceptibles d’exister 
sous deux phases, notees phases a et ft. A l’equilibre, G est minimale dans ces conditions de 
temperature et de pression. Toute modification legere du systeme ne change pas l’enthalpie libre 
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au premier ordre, soit d G = 0. Supposons qu’un atome de type A passe de la phase a a la phase 

j3. II s’agit d’une transformation infinitesimale au cours de laquelle diV^ = —1 et d N A = +1. 
Comme nous avons fixe la temperature et la pression, 



dG = 

i 



= d N% + t / A dN A + n% d N% + & d N? B 

= + f4( +1 ) 

= 0 . 

On en deduit qu’a l’equilibre thermodynamique, le potentiel chimique de l’element A est identique 
dans les deux phases en presence. II en est de meme pour l’element B bien entendu. L’equilibre 
thermodynamique est done regi par cette condition : pour une espece chimique donnee, le potentiel 
chimique est le meme a I’equilibre dans toutes les phases en presence. 

2.3.2. Chaleur latente de changement d’etat 

Une caracteristique des transitions de phase du premier ordre est l’existence d’une chaleur 
latente de changement d’etat. Bien que la temperature et la pression restent constante lors 
d’une transition du premier ordre, il est necessaire de fournir une energie au systeme pour 
le desordonner. Un cristal par exemple possede une arrangement periodique qui en fait une 
structure ordonnee. Lorsqu’il atteint le point de fusion, les systeme se desordonne pour passer en 
phase liquide, son entropie augmente considerablement, et ce cout represente la chaleur latente 
de changement d’etat, T fusi011 . Cette quantite est reliee a la pente de la courbe de fusion (ou de 
solidification si l’on passe du liquide au solide en sens inverse) dans le diagramme de phase par une 
relation connue sous le nom de relation de Clapeyron. On est ici dans le cas d’une transformation 
a pression constante. La chaleur echangee par le systeme avec l’exterieur est done donnee par la 
variation d’enthalpie et pas par la variation d’energie interne. Ramenons toutes les grandeurs au 
nombre de moles. La chaleur latente molaire dans l’exemple precedent de la fusion d’un cristal 
est done donnee par 

-^fusion — Ah m0 l = h Hq — h sol 

ou l’on a omis l’indice mol dans les derniers termes pour simplifier l’ecriture. Comme on est a 
l’equilibre, on a egalement 



Mliq — A^sol 

soit en developpant /i = G fn = u + pv — Ts dans chaque phase, 

%q + pv liq -Ts % q = n sol + pv sol - Ts sol . 

On en deduit la chaleur latente de fusion a partir de la temperature de transition et de la variation 
d’entropie molaire, 

-^fusion = ^( S liq — S sol) = TAs mol > 0. 

Cela constitue la definition de la chaleur latente de changement d’etat. On peut encore l’ecrire 
differemment, en imposant que les variations d’enthalpie libre molaire des deux phases soient 
identiques lorsque l’on se deplace le long de la courbe de fusion, 

d^liq = dfisol 



— *liq dT + U liq d P = - S sol dT + V ■ 

d’ou la valeur de la pente de cette courbe 
dp _ s S0 i - A' Uq 



sol 



dp 



dT 



V so\ - V liq 



On peut reecrire la chaleur latente sous la forme de l’equation de Clapeyron, 



■^fusion ^ (^liq ^sol ) ' 
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2.3.3. Gaz de van der Waals 

Le gaz de van der Waals constitue un modele de fluide susceptible de presenter une transition 
de phase, contrairement au gaz parfait pour lequel seule la phase vapeur peut exister (il s’agit 
de la limite ou les molecules n’interagissent pas du tout). On rappelle l’equation d’etat raportee 
a une mole, 



(p + 4~) (Voi - 6) = RT. 

\ Vol / 

Dans un diagramme de Clapeyron, p = /(u mol ), les isothermes (T fixee) obeissent a l’equation 
RT a 



et sont done solution, pour p donnee d’une equation du troisieme degre en u mol . A haute 
temperature, on doit retrouver des isothermes voisins de ceux du gaz parfait (des hyperboles dans 
ce diagramme), qui correspondent au cas ou l’equation precedente, a p fixee, admet une seule 
solution reelle pour le volume molaire. Lorsque la temperature diminue, on atteint un regime 
ou l’equation (que l’on ne cherche pas a resoudre, ce n’est pas le but ici), admet trois racine 
reelles. La figure suivante illustre cette propriete. Elle represente la pression reduite 7r = p/p c en 
fonction du volume molaire reduit, d) = v mol /v c . ou l’on precisera un peu plus loin la signification 
des coordonnees p c et v c . La temperature est notee de rneine en coordonnee reduite 0 = T /T c . 

A la temperature 6 = 0.95, la construction montre trois racines reelles. La plus faible 
represente le volume molaire en phase liquide, la plus elevee le volume molaire de la phase 
gazeuse. La racine intermediaire n’a pas de signification physique. Dans la realite, l’isotherme 
presenterait un palier de changement d’etat, suivant le segment horizontal en pointilles. Le long 
de ce palier, la temperature et la pression restent constantes. 




♦ 



Figure 5.6 Palier de changement d’etat liquide-vapeur pour un gaz de van der Waals. 

Ce palier diminue lorsque la temperature augmente, et au fur et a mesure les volumes molaires 
des deux phases se rapprochent. Dans le meme temps, la chaleur latente de changement d’etat 
diminue egalement et finalement s’annule lorsque le palier disparait completement. A ce point, 
appele point critique, l’isotherme critique admet une racine reelle triple. 
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2.4. Transitions du second ordre 



2.4-1 ■ Analogie mecanique 

Avant de caracteriser les transitions de phase du second ordre, nous allons presenter 
succintement un modele mecanique comportant les principales caracteristiques. Considerons un 
tube en forme de tore place verticalement comme l’indique la figure ci-dessous, et contenant dans 
chacun des compartiments une mole de gaz parfait. Une bille est susceptible de se deplacer sans 
frottement, mais elle separe hermetiquement les deux compartiments. Le tout baigne dans un 
thermostat a temperature T. 




1 mole de gaz parfait 



Figure 5.7 Modele mecanique de transition de phase du second ordre. 



Lorsque la bille est dans une position inclinee d’un angle #, la difference des pressions entre 
les deux compartiments produit une force de rappel tangentielle proportionnelle a T, 

l l 1 ~ a re 

( v 0 -Lse ) {Vu + Lsey- 

ou S est la section droite du tore, L son rayon et V (j le volume commun aux deux compartiments 
lorsque la bille est en 9 = 0. A l’equilibre mecanique, la bille est egalement soumise a son poids 
et a une reaction normale (absence de frottements) de sorte que le bilan de forces soit nul. La 
consition d’equilibre projetee dans la direction tangentielle donne done 




= —MT). 

rny 

Cette equation peut par exemple se resoudre graphiquement en reportant sur un meme graphe 
les deux membres de l’egalite.. 

A haute temperature, la pente du second membre est superieure a 1 de sorte que l’intersection 
avec sin# n’a lieu qu’a l’origine et que l’equilibre est en # 0 (T) = 0. Cette situation perdure lorsque 
l’on diminue T jusqu’a une valeur critique T c telle que — 1, soit T c — mg/a. Au-dessous de 
cette valeur, il y a deux intersections entre sin# et aT9 /rng. l’une en 0 () = 0 correspondant a une 
position d’equilibre devenue instable, l’autre en 9 0 (T) / 0 ou la symetrie a ete spontanement 
brisee (la bille peut basculer soit d’un cote, soit de l’autre, sans que rien ne permette, en l’absence 
de perturbation externe, de le predire). Juste au-dessous de T c , on peut donner une expression 
appro chee de la valeur de 9 0 (T) en developpant sin# rs J 9(1 — |# 2 ) + . . ., soit 



1 - 




V^I T “ T <=| 1/2 ’ 



T<T C . 



L’apparition de ce coefficient 1/2, appele exposant critique, est l’une des caracteristiques des 
transitions de phase du second ordre. L’angle 9 0 (T) joue le role de parametre d’ordre. C’est une 
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derivee premiere de l’energie libre. II varie continument et s’annule a la transition pour conserver 
une valeur nulle dans la phase de haute temperature ou la symetrie du probleme est manifeste. 




Figure 5.8 Resolution numerique de la position d’equilibre de la bille a temperature fixee. 



2.4-2. Energie libre 

L’energie libre du systeme peut etre calculee a temperature donnee en tenant compte des 
contributions des deux compartiments de gaz parfaits (48) 

^gauche ( T ) - RT\n E gauche /% + F droite (T ) - RT In V dmite /V 0 , 

des diverses structures solides dont on neglige les variations de volume, 

"^structures ("^ ) 

et de l’energie potentielle de la bille, 

— mgL( 1 — cosd). 

En effectuant un developpement jusqu’au 4eme ordre (49) en 0, on obtient 

F ~ FA?) = \aL(T -T c )9 2 + \b6\ 




0 

0 



^ 48 - ) L’energie interne et l’entropie du gaz parfait sont donnees par U — Uq = CqT et S — So = R In V + Co InT. 
^ 49 - ) On utilise par exemple cos# ~ 1 — 4# 2 + et ln(l + e) ~ e — ^e 2 + — je 4 . 
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Figure 5.9 Allure de Penergie libre en fonction du parametre d’ordre a diverses temperatures. 
Le minimum correspond a la valeur d’equilibre. La courbe en traits plus epais correspond au point 
critique. 

Le coefficient 6 est une constante positive (50) . Ce developpement est appele developpement de 
Landau de l’energie libre. L’allure de la courbe representant F{9) a diverses temperatures permet 
de retrouver l’existence des deux phases, symetrique a haute temperature et dissymetrique a basse 
temperature. Comme le coefficient a(T) = aL(T — T c ) est positif au-dessus de la temperature 
critique, la courbe F{9) est decroissante pour 9 < 0, croissante pour 9 > 0 et de courbure partout 
positive. Elle presente un minimum unique en 9 0 = 0 qui correspond a la position d’equilibre 
stable de la bille dans cette phase de haute temperature. Au-dessous de T c , le coefficient a(T) 
devient negatif. Cela signffie qu’aux faibles valeurs de \9\. la courbure est negative et F{9) 
commence par decroitre avant d’atteindre deux minima symetriques 9 0 = ±|6 (J | pour croitre 
a nouveau ensuite. Cette courbe est caracteristique d’un systeme presentant deux positions 
d’equilibre distinctes symetriques l’une de l’autre et elle explique que la symetrie du probleme se 
brise spontanement dans la phase de base temperature. A la temperature critique, le minimum 
caracterisant l’equilibre est toujours en 9 0 = 0, mais il est tres plat, caracterisant de ce fait la 
possibility de mouvements d’amplitude plus importante que l’on appelle des modes rnous. 



2.4-3. Point critique de van der Waals 

Une illustration de ce qui vient d’etre montre au paragraphe precedent nous est fournie par le gaz 
de van der Waals. Nous avons vu qu’il existait un point critique, caracterise dans le diagramme 
de Clapeyron par une tangente horizontale coincidant avec un point d’inflexion. En ramenant 
l’equation a une mole et au volume molaire, on a done 



RT a 

Wiol ^ Unol 



Les conditions 





0 conduisent a 



(W ~ b) 2 v* 
RT C 2 a 

(W ~ bf vj 
2 RT C 6 a 



dont le rapport fournit v c — 36. Cette valeur reportee dans l’une des equations ci-dessus donne 
T c = et finalement, l’equation d’etat conduit a p c = En termes des coordonnees 

reduites, rapportees aux coordonnees du point critique, l’equation d’etat de van der Waals prend 
une forme universelle ou tous les coefficients qui dependaient du gaz considere ont disparu : 



(*■ + W - !) = 86 ■ 



Si l’on developpait son energie libre en puissances de v g — v t (ce qui est assez difficile), on 
obtiendrait essentiellement le meme type de developpement du quatrieme ordre que celui obtenu 
dans le cas du rnodele elementaire de la bille. La courbe est dissymetrique lorsque le systeme est 
en dehors de la ligne de transition et que l’une des deux phases est plus stable. Cela peut par 
exemple provenir d’une terme lineaire dans le developpement de F. 



l50 ' ) La constante b est donnee par b = RTL 4 s 4 4/2tg 4 + mgL/24. 




